Atomistique 

SPECTRE DES HYDROGENOIDES - MODELE DE BOHR 

Configurations electroniques - Nombres Quantiques - Classification 
periodique 

A pproximations hvdroaenoides de Slater - Proprietes atomiques 

ATOMISTIQUE 

mp = 1,00727 u.m.a mn = 1,00866 u.m.a me = 9,1095 10' 31 kg 
N=6,022 10 23 mol 1 C=3 10 8 ms 1 

Exercice 1 : 

Les masses atomiques du plomb (Z=82) et de I'hydrogene sont 
respectivement 207,2 et 1,008 g. Calculer le rapport des masses des 
electrons a celle de I'atome dans les deux cas. Conclusion ? 

Exercice 2 : 

Le cuivre naturel est compose de deux isotopes stables de masses atomiques respectives 
62,929 et 64,927. Le numero atomique du cuivre est Z=29. 

Indiquer la composition des deux isotopes. 

Sachant que la masse molaire du melange isotopique naturel est de 63,540, calculer 
I'abondance des deux isotopes. 

Exercice 3 : 

Le chlore naturel est un melange de deux isotopes 35 CI et 37 CI dont les proportions relatives 
sont respectivement en nombre d’atomes 75% et 25%. 

a) Calculer la masse molaire atomique du Chlore naturel. 

b) Combien de sortes de molecules de dichlore existe-t-il dans le dichlore naturel ? 

c) Quelles sont leur masses molaire respectives et leur proportions relatives dans le dichlore 
naturel ? 

Exercice 4 : 

Le potassium (Z=19) existe sous forme de trois isotopes : 39 K , 40 K et 41 K dont les masses 
atomiques respectives sont : 38,9637 ; 39,9640 ; 40,9618 u.m.a . 

L'isotope 40 K est le plus rare, son abondance naturelle est de 0,012 %. 

Sachant que la masse molaire du potassium naturel est 39,102 u.m.a, calculer les 
abondances naturelles des isotopes 39 et 41 dans le potassium naturel. 

Calculer I'energie de liaison du noyau de l'isotope 39 en J / mol de noyaux puis en MeV / 
noyau puis en MeV / nucleon. 

Exercice 5 : 

Calculer I'energie de cohesion d'une mole de noyaux d'uranium (Z=92) 235 sachant que la 
masse du noyau est de 235,044 u.m.a. 

Cet atome peut subir une reaction de fission fournissant le lantane (Z=57) 146 et le 
brome(Z=35) 87. Ecrire la reaction de fission. Calculer I'energie degagee en Joule/Kg 
d'uranium 235. Le pouvoir calorifique du charbon est de 33400 KJ Kg 1 , quelle masse de 
charbon doit-on bruler pour produire I'energie equivalente a celle de la fission d'un Kg 
d'uranium 235 ? 

235 U = 235,044 u.m.a 146 La= 145,943 u.m.a 87 Br = 86,912 u.m.a 

SPECTRE DES HYDROGENOIDES - MODELE DE BOHR 

e = 1,6 10 19 C h = 6,62 10 34 Js C = 3 10 s ms 1 RH = 1,09677 10 7 m 1 

me = 9,109534 10 31 kg e 0 = 8,854187 10 12 Fm 1 

Exercice 1 : 

Calculer pour une radiation de longueur d'onde 200 nm, sa frequence, son nombre d'onde 
ainsi que I'energie transportee par un photon de cette radiation. 

Exercice 2 : 

Le spectre de I'hydrogene peut se decomposer en plusieurs series. 

On se limitera ici aux cinq premieres nommees respectivement serie de Lyman, Balmer, 
Paschent, Bracket et Pfund. 

a) A quels phenomenes physiques correspondent ces raies ? 

b) Quelle est I'expression generale donnant la longueur d'onde d'une raie ? 
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c) Les raies de chaque serie sont encadrees par deux raies limites nommees Alim pour la 
limite inferieure et A1 pour la limite superieure. A quoi correspondent ces deux limites ? 

d) Etablir une formule generate permettant le calcul de ces deux limites. Calculer A1 et Alim 
pour les 4 premieres series. 

Exercice 3 : 

A partir de la constante de Rydberg pour I'hydrogene calculer l'energie d’ ionisation et celle la 
transition de n =2 a n = °° en J et en eV. En deduire la longueur d'onde de la premiere raie de 
la serie de Lyman. 

Exercice 4 : 

Dans I'atome d'hydrogene, I'energie de I'electron dans son etat fondamental est egale a 
-13,54 eV. 

a) quelle est en eV, la plus petite quantite d'energie qu'il doit absorber pour : 

- passer au 1° etat excite ? 

- passer du premier etat excite a I'etat ionise ? 

b) Quelles sont les longueurs d'onde des raies du spectre d'emission correspondent au retour 

- de I'etat ionise au 1° etat excite ? 

- Du premier etat excite a I'etat fondamental ? 

Exercice 5 : 

Les energies d'excitation successives de I'atome d'hydrogene ont pour valeur : 

10,15 ; 12,03 ; 12,69 et 12,99 eV. L'energie d'ionisation a pour valeur 13,54 eV. Exprimer en 
eV les energies de I'electron sur les differents niveaux et montrer que ces resultats 
experimentaux sont conformes a ceux obtenus a partir de I'expression theorique de I'energie. 

Exercice 6 : 

Dans le cas de I'hydrogene, calculer : 

a) L'energie necessaire pour passer de I'etat fondamental au 3° etat excite. 

b) L'energie necessaire pour ioniser I'atome a partir du 3° etat excite 

c) La frequence de la radiation emise quand I'atome passe du 3° au 2° etat excite. 

Exercice 7 : 

a) Calculer l'energie a fournir pour ioniser a partir de leur etat fondamental les ions He + ; Li 2+ 
et Be 3+ . 

b) Quelles sont les longueurs d'onde des raies limites de la serie de Balmer pour He + ? 

Configurations electroniques - Nombres Ouantiques - 
Notion de Couche et de sous-couche - Classification periodique 
Exercice 1 : 

Etablir les configurations electroniques des atomes suivants. Verifier le resultat obtenu sur 
une classification periodique. Justifier les eventuelles anomalies. 

Ca (Z=20) - Fe(Z=26) - Br(Z=35) - Cs(Z=55) - Cr (Z=24) - Mo (Z=42) - Au 
(Z=79) - 

Exercice 2 : 

Les affirmations suivantes sont-elles exactes ou inexactes? Pourquoi ? 

a) Si 1=1, I’electron est dans une sous couche d. 

b) Si n=4 I’electron est dans la couche O. 

c) Pour un electron d, m peut etre egal a 3. 

d) Si 1=2, la sous-couche correspondante peut recevoir au plus 6 electrons 

e) Le nombre n d’un electron d’une sous-couche f peut etre egal a 3. 

f) Si deux " edifices atomiques " ont la meme configuration electronique, il s’agit forcement du 
meme element. 

g) Si deux " edifices atomiques " ont des configurations electroniques differentes il s’agit 
forcement de deux elements differents. 

Exercice 3 : 

Classer par ordre croissant de leur energie les electrons d'un meme atome definis par les 
valeurs suivantes de leurs nombres quantiques. Identifier le sous-niveau auquel ils 
appartiennent. 

1) n = 3;l = l;m = 0;s = +1/2 

2) n = 4;l = 0;m = 0;s = -1/2 

3) n = 3;l = l;m = 0;s = -1/2 
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4) n = 3;l = 0;m = 0;s = +1/2 

5) n = 3;l = l;m = -l;s = +1/2 

Exercice 4 : 

Indiquez en le justifiant le nombre d'elements presents dans les 2eme, 3eme , 4eme , 5eme 
et 6eme periodes de la classification. 

Exercice 5 : 

Un element de numero atomique inferieur a 20 possede un electron 
celibataire. Quelles sont les diverses possibilites ? 

On sait de plus que cet electron celibataire est unique. Quelles sont les 
diverses possibilites ? 

Cet element appartient a la periode de I'argon. Quelles sont les diverses 
possibilites ? 

Cet element appartient au groupe du Francium (Z = 86). Quel est cet 
element ? 

CORRIGE 


ATOMISTIQUE 


Exercice 1 : 

Pb Z = 82 et M = 207,2 

M = 207,2 g mol-1 <=> A = 207=> N = A - Z = 207 - 82 = 125 
Masse des electrons : 

meiectrons = Z * 11% = 82 . 9,1095 10' 31 = 7,5 10' 29 kg = 7,5 10' 26 g 
Masse de I'atome : 

M = 207,2 g mol-1 m at ome = 207,2 u.m.a 
1 u.m.a = 1 / N g = 1 / 6,022 10 23 = 1,66 10 24 g 

m a ,ome = 207,2 . 1,66 10' 24 = 3,4 10' 22 g 

matome / meiectrons = 4586 
H Z = 1 et M = 1,008 

M = 1,008 g mol-1 <^>A=1=>N=A-Z = 1-1 = 0 
Masse des electrons : 

meiectrons = Z . m e = 1 * 9,1095 10' 31 = 9,1 10' 31 kg = 9,1 10' 28 g 
Masse de I'atome : 

M = 1,008 g mol-1 « rn a tome = 1,008 u.m.a 
1 u.m.a = 1 / N g = 1 / 6,022 10 23 = 1,66 10 24 g 

rn a ,ome = 1,008 . 1,66 10' 24 = 1,67 10- 24 g 
m a tome / meiectrons = 1839 


Pour les atomes "legers" (comme H) et a plus forte raison pour les atomes "lourds" 
(comme Pb) la masse des electrons est toujours negligeable. 

La masse de I'atome est concentree dans son noyau. 

Exercice 2 : 

Cu : Z - 29 

Isotope 1 : Mi = 62,929 g mol' 1 <=> Ai = 63 => Ni = 34 

29 protons : 29 electrons et 34 neutrons 

Isotope 2 : M 2 = 64,927 g mol' 1 <=> A 2 = 65 => Ni = 36 

29 protons : 29 electrons et 36 neutrons 

M = Lxi Mi 

Mcu = Xi Mi + x 2 M 2 

E xi = 1 => Xi + x 2 = 1 => x 2 = 1 - Xi 

Mcu = Xi Ml + (1 - Xi) M 2 = Xi Mi + M 2 + Xi M 2 

Mcu - M 2 — Xi ( Mi - M 2 ) 

Xi = (Mcu - M 2 ) / (Ml - M 2 ) = (63,540 - 64,927 ) / ( 62,929 - 64,927 ) = 0,6942 
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63 


65 

Cu : 69,42 % 


Cu : 30,58 % 

29 


29 


Exercice 3 : 

Mci = 0,75 * 35 + 0,25 . 37 = 35,5 g.mol 1 


Molecule 

" 

Masse Molaire (Mi) 

Abondance (xi) 

35 CI - 35 CI 

f 1 

70 

0,75 . 0,75 = 0,5625 

37 CI - 37 CI 

f. 1 

74 

0,25 * 0,25 = 0,0625 

35 CI - 37 CI ou 37 CI - 35 CI 

72 

2 * 0.25 * 0,75 = 0,375 


Verifications possibles : £ xi = 1 et M C i 2 = 2 * 35,5 = 71 = £ ( xi Mi ) 

Exercice 4 : 

Potassium K : 


Isotope 

Masse Molaire 

Abondance 

Isotope 1 (K 39) 

Mi = 38,9677 

Xi 

Isotope 2 (K 40) 

M 2 = 39,9640 

x 2 = 0,00012 

Isotope 2 (K 41) 

M 3 = 40,9618 

x 3 


M = £ xiMi 

M k = Xi Mi + x 2 M 2 + x 3 M 3 
Xi + x 2 + x 3 = 1 

x 2 = 0,00012 => Xi + x 3 = 0,99988 => x 3 = 0,99988 - x 3 
Mk = Xi Mi + 0,00012 M 2 + ( 0,99988 - x 3 ) M 3 
Mk - Xi Mi + 0,00012 M 2 + 0,99988 M 3 - Xi M 3 
M k - 0,00012 M 2 - 0,99988 M 3 = Xi ( Mi - M 3 ) 

Xi= ( M k - 0,00012 M 2 - 0,99988 M 3 ) /(Mi- M 3 ) 

Xi= ( 39,102 - 0,00012 * 39,4640 - 0,99988 * 40,9618) /( 38,9637 - 40,9618) 
Xi = 0,93072 et x 3 = 0,06916 



Isotope 39 : Z = 19 ; N = 39 -19 = 20 neutrons 

Masse theorique du novau : m th eorique= ( 19 * 1,00727) + ( 20 * 1.00866 ) = 39,311 u.m.a 

Masse reelle du novau : m r eeiie s 38,9637 u.m.a 

La masse reelle du noyau est inferieure a sa masse theorique. 

Perte de masse : Am = 39,311 - 38,9637 = 0,348 u.m.a / noyau = 0,348 g / mole de noyau 
Cette perte de masse correspond a I'energie de cohesion du noyau (plus stable que ses 
composants separes) par la relation d'Einstein E = Am C 2 
E = 0,348 > ( 3 10 8 ) 2 = 3,132 10 13 J / mole de noyau 

E = 3,132 10 13 / 1,6 10 19 = 1,96 10 32 eV/mole de noyau s 1,96 10 26 MeV/mole de noyau 
E = 1,96 10 26 / 6,022 10 23 = 325,5 MeV / noyau 
E = 325,5 / 39 = 8,4 MeV / nucleon 

Moven de verification : L'energie de cohesion moyenne etant comprise entre 7,5 et 8,8 
MeV/nucleon pour les atomes "lourds" de A > 15 (voir cours) ce resultat est tout a fait 
plausible. 
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Exercice 5 : 

Uranium 235 : Z = 92 et N = 235 - 92 = 143 
Masse theorique : 

Mtheorique = 92 * 1.00727 + 143 * 1,00866 = 236,907 u.m.a 
Defaut de masse : 

Am = 236,907 - 235,044 = 1,863 u.m.a / noyau = 1,863 10' 3 Kg / mole de noyaux 
Eneraie de cohesion : 

E = Am * C 2 = 1,863 10 3 . ( 3 10 8 ) 2 = 1,679 10 14 J / mole de noyau 

E = 1,05 10 33 eV / mole de noyau 

E = 1,05 10 27 MeV / mole de noyau 

E = 1,05 10 27 / 6,022 10 23 = 1740 MeV / noyau 

E = 1740 / 235 = 7,4 MeV / nucleon 

Reaction de fission : 

Deux ecritures sont possibles : 


235 

146 

8? 

i 

U 

fr La + 

Br + 

2 n 

0 

92 

r 57' 

35 



Perte de masse : 

Am = 235,044 - 145,933 - 86,912 - ( 2 * 1,00866) = 0,172 u.m.a = 0,172 10' 3 kg / mole 

Energie degagee : 

E = Am C 2 = 0,172 10‘ 3 . ( 3 10 8 f = 1,545 10 13 J / mole 
E = 1,545 10 13 J / 235 g de 235 U 

E = 1,545 10 13 J / 235 = 6,57 10 10 J / g de 235 U = 6,57 10 13 J / kg de 235 U 
Masse de charbon equivalente : 

M c = 6,57 10 13 / 33400 10 3 = 1968403 Kg = 2000 tonnes 

La fission de 1 g d'Uranium degage autant d'energie que la combustion de 2 1 de charbon. 

Les reactions nucleates sont beaucoup plus energetiques que les reactions 
chimiques, cela explique ('utilisation des centrales nucleaire malgre tous les 
problemes qu'elles posent. 


SPECTRE DES HYDROGENOIDES - MODELE DE BOHR 
e = 1,6 10 19 C h = 6,62 10 34 Js C = 3 10 8 ms 1 RH = 1,09677 10 7 m 1 

me = 9,109534 10 31 kg e 0 = 8,854187 10 12 Fm-1 
Exercice 1 : 

Calculer pour une radiation de longueur d'onde 200 nm, sa frequence, son nombre 
d'onde ainsi que I'energie transportee par un photon de cette radiation. 

Corrige 

Exercice 2 : 

Le spectre de I'hydrogene peut se decomposer en plusieurs series. 

On se limitera ici aux cinq premieres nommees respectivement serie de Lyman, 
Balmer, Paschent, Bracket et Pfund. 

a) A quels phenomenes physiques correspondent ces raies ? 

b) Quelle est ('expression generate donnant la longueur d'onde d'une raie ? 
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c) Les raies de chaque serie sont encadrees par deux raies limites nominees Alim pour 
la limite inferieure et A1 pour la limite superieure. A quoi correspondent ces deux 
limites ? 

d) Etablir une formule generate permettant le calcul de ces deux limites. Calculer A1 et 
Alim pour les 4 premieres series. 

Corrige 

Exercice 3 : 

A partir de la constante de Rydberg pour I'hydrogene calculer l'energie d’ ionisation et 
cede la transition de n =2 a 

n = oo en J et en eV. En deduire la longueur d'onde de la premiere raie de la serie de 
Lyman. 

Corrige 

Exercice 4 : 

Dans I'atome d'hydrogene, I'energie de I'electron dans son etat fondamental est egale a 
-13,54 eV. 

a) quelle est en eV, la plus petite quantite d'energie qu'il doit absorber pour : 

- passer au 1° etat excite ? 

- passer du premier etat excite a I'etat ionise ? 

b) Quelles sont les longueurs d'onde des raies du spectre d'emission correspondant 
au retour : 

- de I'etat ionise au 1° etat excite ? 

- Du premier etat excite a I'etat fondamental ? 

Corrige 

Exercice 5 : 

Les energies d'excitation successives de I'atome d'hydrogene ont pour valeur : 

10,15 ; 12,03 ; 12,69 et 12,99 eV. L'energie d'ionisation a pour valeur 13,54 eV. Exprimer 
en eV les energies de I'electron sur les differents niveaux et montrer que ces resultats 
experimentaux sont conformes a ceux obtenus a partir de ('expression theorique de 
I'energie. 

Corrige 

Exercice 6 : 

Dans le cas de I'hydrogene, calculer : 

a) L'energie necessaire pour passer de I'etat fondamental au 3° etat excite. 

b) L'energie necessaire pour ioniser I'atome a partir du 3° etat excite 

c) La frequence de la radiation emise quand I'atome passe du 3° au 2° etat excite. 

Corrige 

Exercice 7 : 

a) Calculer I'energie a fournir pour ioniser a partir de leur etat fondamental les ions 
He + ; Li 2+ et Be 3+ . 

b) Quelles sont les longueurs d'onde des raies limites de la serie de Balmer pour He* ? 

Corrige 

Exercice 8 : 

Le Lithium presente dans son spectre d’emission une raie rouge intense de longueur 
d’onde 671 nm. Calculer l’energie associee a cette longueur d’onde. 

La figure suivante donne les niveaux d’energies de I’atome de Lithium determines a 
partir de son spectre d’emission. 
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• Pourquoi le niveau 2s est-il pris comme niveau zero pour I’energie ? 

• Que represente la valeur 5,37 eV ? 

• A quelle transition electronique peut etre attribute la raie d'emission rouge ( X = 
671 nm) du spectre du Lithium ? 

Corrige 

Configurations electroniques - Nombres Quantiques - Classification 
periodique 


Exercice 1 : 

Etablir les configurations electroniques des atomes suivants. Verifier le resultat obtenu 
sur une classification periodique. Justifier les eventuelles anomalies. 

Ca (Z=20) - Fe(Z=26) - Br(Z=35) - Cs(Z=55) - Cr (Z=24) - Mo (Z=42) - Au (Z=79) - 

CORRIGE 

Exercice 2 : 

Les affirmations suivantes sont-elles exactes ou inexactes? Pourquoi ? 

a) Si 1=1, 1’electron est dans une sous couche d. 

b) Si n=4 1’electron est dans la couche O. 

c) Pour un electron d, m peut etre egal a 3. 

d) Si 1=2, la sous-couche correspondante peut recevoir au plus 6 electrons 

e) Le nombre n d’un electron d’une sous-couche f peut etre egal a 3. 

f) Si deux " edifices atomiques " ont la meme configuration electronique, il s’agit 
forcement du meme element. 

g) Si deux " edifices atomiques " ont des configurations electroniques differentes il 
s’agit forcement de deux elements differents. 

CORRIGE 
Exercice 3: 
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Classer par ordre croissant de leur energie les electrons d'un meme atome definis par 
les valeurs suivantes de leurs nombres quantiques. Identifier le sous-niveau auquel ils 
appartiennent. 

1) n = 3;l = l;m = 0;s = +1/2 

2) n = 4;l = 0;m = 0;s = -1/2 

3) n = 3;l = l;m = 0;s = -1/2 

4) n = 3;l = 0;m = 0;s = +1/2 

5) n = 3;l = l;m = -l;s = +1/2 
CORRIGE 

Exercice 4 : 

Indiquez en le justifiant le nombre d'elements presents dans les 2eme, 3eme , 4eme et 
5eme periodes de la classification. Indiquez dans chaque cas le nombre d'elements de 
transition. 

CORRIGE 
Exercice 5 

Un atome de numero atomique inferieur a 20 possede un electron celibataire. 

Quelles sont les diverses possibilites ? 

On sait de plus que cet electron celibataire est unique. Quelles sont les diverses 
possibilites ? 

Cet element appartient a la periode de I’argon. Quelles sont les diverses possibilites ? 
Cet element appartient au groupe du Francium (Z=87). Quel est cet element ? 
CORRIGE 
Exercice 6 : 

Un compose ionique a pour formule A 2 B 3 

On sait que les elements A et B sont tous deux des elements des deuxieme ou 
troisieme periodes de la classification. On sait d’autre part que I’element A est un 
METAL alors que B est un NON-METAL (ou METALLOIDE). 

Quelles sont les natures possibles pour ce compose ionique ? 

N.B : 

- On rappelle que selon la regie de Sanderson : Un element est considere comme 
metallique si le nombre total d’electron de sa couche de n le plus eleve est inferieur ou 
egal au numero de la periode auquel il appartient. 

- On suppose que la charge d’un ion est toujours entiere. 

- On suppose que les ions sont les ions les plus stables de I’element correspondent. 
CORRIGE 


A pproximations hydroqenoides de Slater - Proprietes atomiques 

Exercice 1 : 

En utilisant les approximations hydrogenoi'des de Slater : 

a) Calculer les Z effectifs dans les cas suivants : H ; Li (3); Cl(17) ; Na(ll) 

b) Calculer les energies d'ionisations successives du Beryllium (4). 
puis les comparer aux valeurs experimentales : 9,28 - 18,1 - 155 - 217 eV 

c) Calculer I'energie de premiere ionisation du sodium(ll) 

d) On donne les valeurs experimentales des energies de premiere ionisation des 
elements de la 2° periode Eli exprimees en Kj mol-1 

Li (3) 520 - Be(4) 899 - B(5) 800 - C(6) 1086 - N(7) 1402 - 0(8) 1314 - F(9) 1678 - Ne(10) 
2084- 

- Comment passe-t-on des kJmol-1 aux eV ? 

- Convertir ces energies en eV. 

- Tracer la courbe E.L = f (Z) 

- Quelle est la tendance generate devolution de Eli en fonction de Z ? Justifier cette 
tendance. 

- Justifier les anomalies eventuelles par comparaison des schemas de Lewis " cases 
quantiques " des atomes et des ions. 

CORRIGE 
Exercice 2 : 

On donne pour les elements des 1° et 2° groupes A a F les valeurs de Eli et El 2 en eV. 
Identifiez chacun de ces elements, sachant qu’ils appartiennent aussi aux quatre 
premieres lignes : 

A : 4,3 - 31,8 B : 9,3 - 18,2 C : 6,1 - 11,9 
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D : 5,1 - 47,3 E : 5,4 - 75,6 F : 7,6 - 15,0 
CORRIGE 


Exercice 3 : 

Pour I’atome de Chlore evaluer : 

a) Penergie d’ionisation (Cl -->CI + ) 

b) Penergie de fixation electronique (Cl — >CI ) 

c) I’electronegativite dans I’echelle de Mulliken : X M = 0,21 (El + EA) 

d) le rayon de covalence : R (A°) = 0,215 (n 2 /Z*) + 0,145 n + 0,223 

e) I’electronegativite dans I’echelle d’Alred et Rochow. 

Xa-r= 0,34 (Z*/R 2 )+ 0,67 (R en A°) 

f) Comparer les valeurs calculees aux valeurs donnees dans les tables. 

CORRIGE 

Exercice 4 : 

Soit 4 elements X, Y, Z et W. 

On sait que ces 4 elements sont situes dans les 3 premieres lignes de la classification 
periodique. 

On donne les 6 premieres energies d’ionisation (en eV) de ces quatre elements. 

On donne d’autre part une representation graphique de la variation de ces energies 
d’ionisation. 

Voir tableau et courbes pages suivantes. 

1) Pour trois de ces elements (X,Z et W) il est facile d'identifier a quelle colonne de la 
classification periodique ils appartiennent. Attribuer sa colonne a chacun en justifiant 
votre reponse. 

2) Pour un de ces elements (Y) il est difficile d'identifier la colonne. Des mesures de 
magnetisme permettent de determiner que cet atome Y ne possede aucun electron 
celibataire. Identifiez la colonne d'appartenance de cet element grace a ce 
renseignement supplemental. 

3) Deux de ces elements (X et W) appartiennent a un meme groupe de la classification, 
comment cela se traduit-il sur la representation graphique ? Justifiez. Attribuer a ces 
deux atomes leur symbole et leur nom en justifiant votre reponse. 

4) Element Y : Quelles sont les diverses possibilites pour cet element ? Pour lever 
I’indetermination calculer Penergie de cinquieme ionisation pour les deux possibilites 
et comparer les resultats obtenus a la valeur experimental. Conclure sur la nature de 
Y. 

5) Element Z : Quelles sont les diverses possibilites pour cet element ? 

Identifiez cet element sachant que son electronegativite est de 2,5 dans I’echelle 
d’Alred et Rochow. 


E.l 

Atome X 

E.l 

Atome V 

E.l 

Atome Z 

E.l 

Atome W 

1 

14,5 

1 

21,6 

1 

11,3 

1 

10,5 

2 

29^6 

2 

41 

2 

244 

2 

IV 

3 

47,5 

3 

63,5 

3 

47,9 

3 

30,2 

4 

77,5 

4 

97,1 

4 

645 

4 

51,4 

5 

97,9 

5 

126*2 

5 

392 

5 

65 

6 

552,1 

6 

157,9 

6 

489 

6 

230,4 
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Exercice 5 : 

Le tableau suivant donne : le rayon de covalence et le rayon ionique (en A°) et les 
energies de premiere ionisation (E.I.i) et de deuxieme ionisation (E.l. 2 ) en KJ mol 1 des 4 
premiers alcalins. 



Rayon Covalent 
(A°) 

Rayon Ionique 
(A°) 

E.l 1 (KJ mol 1 ) 

E.l 2 (KJ mol' 1 ) 

Lithium 

1,23 

0,60 

520,3 

7298 

Sodium 

1,54 

0,95 

495,8 

4562 

Potassium 

2,03 

1,33 

419 

3051 

Rubidium 

2,16 

1,48 

403 

2632 


• Rappeler I’expression des rayons des orbites permises pour I’electron des 
atomes hydrogenoi'des obtenue dans le modele de Bohr. 

• Que devient cette expression dans le modele de Slater ? 

• A partir de cette expression justifier revolution observee du rayon de 
covalence des alcalins. 

• Justifier le fait que le rayon ionique des alcalins est tres inferieur a leur rayon 
de covalence. 

• Quel lien qualitatif peut-on faire entre le rayon atomique et I’energie de 
premiere ionisation ? 

• Justifier revolution observee pour I’energie de premiere ionisation des alcalins. 

• Expliquer pourquoi I’energie de deuxieme ionisation d’un atome est forcement 
plus grande que son energie de premiere ionisation. 

• Dans le cas des alcalins on observe que I’energie de deuxieme ionisation est 
beaucoup plus elevee que I’energie de premiere ionisation. Comment peut-on 
justifier cela ? 

• En utilisant le modele de Slater calculer les deux premieres energies 
d’ionisation de I’atome de Sodium et comparer aux valeurs experimentales. 

• Evaluation des rayons ioniques (methode de Pauling) : 

Dans le Chlorure de Potassium KCI la distance internucleaire K-CI est de 3,14 A°. 
Evaluer les rayons ioniques de K et de Cl. 

CORRIGE 

A pproximations hvdroqenoides de Slater - Proprietes atomiques 
Exercice 1 : 

a) Si rien n'est precise, on supposera toujours que le Z* cherche est celui d'un electron 
appartenant a la couche de valence de I'atome considere. 
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H : Z* = 1 

Li : [Is 2 ] [2s 1 ] => Z* 2s = 3 - ( 2 . 0,85 ) = 1,3 

Cl : [Is 2 ] , [2s 2 , 2p 6 ] , [3s 2 , 3p 5 ] => Z* 3S 3 P = 17 - ( 6 . 0,35 ) - ( 8 * 0,85 ) - ( 2 * 1 ) = 6,1 
Na : [Is 2 ] , [2s 2 , 2p 6 ] , [3s 1 ] => Z* 3s = 11 - ( 8 . 0,85 ) - ( 2 . 1 ) = 2,2 

b) 


Be 

[is 2 ] 

[2S 2 ] 




Ei 

(VI 

LU 

Eee — 2 Ei + 2 E 2 







Be + 

[is 2 ] 

[2s 1 ] 




Ei 

E' 2 

E Be + = 2 Ei + E' 2 






E.li = E Be + - E Be = E' 2 - 2 E 2 

Be 2+ 

[is 2 ] 





Ei 


E Be 2+ = 2 Ei 






E.l 2 = E Be 2+ - E Be + = -E' 2 

Be 3+ 

[is 1 ] 





E'i 


E Be 3+ = E'i 






E.l 3 = E Be 3+ - E Be 2+ = E'i - 2 El 

Be 4+ 



O 

II 

+ 

0) 

CO 

LU 






E.L = E Be 4+ - E Be 3+ = -E'i 


Calcul des diverses energies : 

Z* E2 = 4 - 0,35 - (2 . 0,85 ) = 1,95 
E 2 = -13,6 * l,95 2 /2 2 = -12,92 eV 


Z*e*2 = 4 - (2 *0,85 ) = 1,95 + 0,35 = 2,3 
E' 2 = -13,6 . 2,3 2 /2 2 = -17,99 eV 
Z* E i = 4 - 0,3 = 3,7 
Ei = -13,6 . 3,7 2 /l 2 = -186,18 eV 
Z* E 'i = 4 

E'i = -13,6 * 4 2 /l 2 = -217,6 eV 

Calcul des energies d'ionisation successives : 

E.li = E Be + - E Be = E' 2 - 2 E 2 = -17,99 - ( 2 * -12,92 ) = 7,85 eV 
E.l 2 = E Be 2+ - E Be + = -E' 2 = 17,99 eV 

E.l 3 = E B e 3+ - E Be 2+ = E'i - 2 Ei = -217,6 - ( 2 * -186,18 ) = 154,76 eV 
E.L = E Be 4+ - E Be 3+ = -E'i = 217,6 eV 
Comparaison avec les valeurs experimentales : 




E.l calcul i 

E.l experimental 

Ecart ( % ) 

E.li 

Be -> Be + + 1 e' 

7,85 eV 

9,28 eV 

15,4 

e.i 2 

Be + Be 2+ + 1 e 

17,99 eV 

18,1 eV 

- 0,6 % 

E.l 3 

Be 2+ Be 3+ + 1 e 

154,76 eV 

155 eV 

-0,15 % 

E.l 4 

Be 3+ Be 4+ + 1 e 

217,6 eV 

217 eV 

0,3 % 


On voit que I'accord entre valeurs calculees et experimentales est excellent sauf pour 
la premiere energie d'ionisation. Ce resultat est general, les valeurs calculees par ce 
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modele simple sont en bon accord avec les valeurs experimentales, I'ecart observe est 
generalement plus important pour la premiere energie d'ionisation. (Les valeurs des 
energies d’ionisation augmentant regulierement (effet d’ecran diminue par 
I’arrachement des electrons, I’erreur commise devient rapidement negligeable.) 

Ce mauvais accord est justifiable par la regie de la couche remplie ou 1/2 remplie. 


Be 

i 

1 

Be* 




2s 2 

2s 1 


Be possedant une couche remplie estfortement stabilise. 

Be* qui ne possede qu'une couche 1/2 remplie est moins bien stabilise. 

Le passage de Be a Be* est done difficile et la premiere energie d'ionisation de Be est 
anormalement elevee ce qui justifie que la valeur calculee qui ne tient pas compte de 
cet effet soit trop faible par rapport a la realite. 

Le meme effet devrait se manifester pour les autres ionisations impliquant des 
couches remplies ou 1/2 remplies mais les valeurs de ces energies etant tres elevees, 
cet effet devient negligeable. 

c) Na Na* + 1 e E.li = E Na * - E Na 
Na: [Is 2 ] , [2s 2 ,2p 6 ] , [3s 1 ] 

Ei E 2 E 3 

Ein a = 2 Ei + 8 E2 + E3 

Na* : [Is 2 ] , [2s 2 , 2p 6 ] 

Ei E 2 

Ei\i a — 2 Ei + 8 E 2 

E.li — E Na - E Na — E 3 

Na : [Is 2 ] , [2s 2 , 2p 6 ] , [3s 1 ] => Z* 3s = 11 - ( 8 . 0,85 ) - ( 2 . 1 ) = 2,2 
E 3 = -13,6 * 2,2 2 / 9 = -7,3 eV 
E.li = 7,3 eV 

La valeur experimental est de 5,1 eV seulement. 

Comme precedemment, cet ecart est justifiable par comparaison des schemas de 
Lewis de Na et Na*. 

Na* ayant la structure d'un gaz rare (2s 2 , 2p 6 ) est tres stable. 

II sera done tres facile d'ioniser Na et la valeur experimental est particulierement 
basse. 

d) 

KJ / mole * 1000 / N / e eV / atome 

N . e = F = 96500 C 

Kj mol 1 / 96,5 -> eV/atome 

Soit les energies de premiere ionisation en eV : 

Li : 5,4 - Be : 9,3 - B : 8,3 -C : 11,3 - N : 14,5 - O : 13,6 - F : 17,4 - Ne : 21,6 



La tendance est a une elevation de I’energie d’ionisation quand on passe de Li a F. 
Cette tendance correspond a (’augmentation reguliere du Z*2s,2p- En effet, si Z* est plus 
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eleve I’electron est mieux retenu par I’atome et done I’energie necessaire a son 
arrachement augmente. 

L’augmentation reguliere du Z* est due au fait que I’effet d’ecran augmente moins vite 
que la valeur de Z. Pendant que o augmente de 0,35 pour chaque electron ajoute, Z 
augmente d’une unite. 

Finalement : AZ* = AZ - Aa = 1 - 0,35 = 0,65 

Cette tendance generate a (’augmentation souffre deux " accidents " correspondant a B 
et N pour lesquels on observe une diminution de I’energie d’ionisation. On peut 
comprendre (sinon expliquer) ces accidents en examinant la structure electroniques 
des atomes et ions correspondents. 



Rappelons la regie vue precedemment : " une couche ou sous-couche a demi remplie 
ou completement remplie apporte une stabilite supplementaire ". 

Si cette regie est respectee, les atomes ayant une couche de ce type seront tres 
stables et done difficiles a ioniser puisqu’on perd alors cette stabilite supplementaire ; 
leur energie d’ionisation sera alors "anormalement elevee 
Les atomes de ce type sont Be, N et Ne et on trouve effectivement que la valeur 
experimentale de I’energie d’ionisation est plus elevee que sa valeur calculee. 
Inversement les ions possedant une couche remplie ou demi remplie seront tres 
stables et I’atome correspondant aura done une energie d’ionisation "anormalement 
faible ". 

Les atomes de ce type sont B et O et on trouve effectivement que la valeur 
experimentale de I’energie d’ionisation est plus faible que sa valeur calculee. 
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Le carbone n’appartient a aucune de ces categories et son energie d’ionisation 
calculi- e est tres proche de la valeur experimentale. 

Le Lithium est un cas particular, sa couche de valence Is 1 le placerait a la limite dans 
la premiere categorie, mais I’ion forme possede une couche totalement remplie (Is 2 ). 
C’est cet effet qui I’emporte et on trouve que la valeur experimentale de I’energie 
d’ionisation est plus faible que sa valeur calculee. 

Reste enfin le cas de I’atome de Fluor qui comme le carbone devrait conduire a des 
valeurs calculee et experimentale proches. Ce n’est pas le cas, et la valeur 
experimentale est beaucoup plus elevee que la valeur calculee. Le fort ecart observe 
pour cet atome traduit la difficulty d’arracher des electrons alors qu’il suffirait d’en 
ajouter un pour atteindre la structure de gaz rare. C’est une manifestation de la regie 
de I’octet. Enfin, cela traduit aussi la forte electronegativite de I’atome de Fluor qui 
retient fortement les electrons. 

Retour aux ennonces 
Exercice 2 

On sait que les elements consideres appartiennent aux 4 premieres lignes et au deux 
premiers groupes. H est exclu puisqu'il ne possede qu'un electron et n'a done qu'une 
seule energie d'ionisation. 


Li 

Be 

Na 

Mg 

K 

Ca 


Le groupe auquel appartient un element est identifiable par le saut observe dans les 
valeurs des energies d'ionisation successives. Ce saut correspond a I'ion possedant la 
structure electronique d'un gaz rare. 

Pour trouver ce saut il suffit ici de comparer les valeurs de Eli et El 2 . 

On voit que pour les elements B, C et F la valeur de E.li est environ deux fois plus 
elevee que celle de E.li. Pour les elements A , D et E ce rapport est beaucoup plus 
eleve. 

A, D et E appartiennent done au groupe 1 (E.l 2 tres eleve) 

B, C et F appartiennent au groupe 2. 

Pour identifier la periode de chacun il suffit de comparer les valeurs de E.li 

E.l dans un meme groupe augmente de bas en haut (sens inverse du rayon atomique) 

et I'element de plus grande energie d'ionisation est done situe le plus haut. 

A = K;D = Na;E = Li 
B = Be ; C = Mg ; F = Ca 
Retour aux ennonpes 
Exercice 3 : 
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Cl : Z = 17 1s",2s",2p B ,3s%3p J CI+ 1s 2 ,2s 2 ,2p 6 

c rz. t = Ei Ei E J q 




Cl Is 2 2s 2 2 p 6 3S 2 ,3p e 

Ei E 2 E” 3 

E □ =2 Ei + 8 Ez + 3 


Cl -> Cl + + e 


E-l = E a + - E a =6 E S 3 — 7 E 3 


C l + if Cl 


Efe = Eq“ - Eq = 8 E” 3 - 7 E 3 


Z*a = 17 - ( 6 * 0,35 )-(«* 0,85 ) - 2 = 6,1 
ZV = Z*a +0,35 = 6,45 
ZV = Z* a - 0,35 = 5,75 


E 3 = -13,6 * 6,1* /9 = -56,22 eV 


E ! 3 = -13 j8 * 6,45 2 / 9 = -62,87 eV 



E” 3 = -13,6 .5, 75 2 iS = 49,96 eV 


E.l = ( 6 i - 62 j67 ) - ( 7 * -56,22 ) = 16,3 eV 

ENDOTHERMIQUE -DIFFICILE 





Rij = (0,215 *9 / 6,1) ( 0,148 *3 ) + 0,223 = 0,984 A° 


X M ft = ( 0,34 ,6,1 /0J934 2 ) + 0,67 = 2,81 



Valeur Calculee 

Valeur Tabu lee 

E.l 

16,3 

13 

E.A 

6,1 

3,62 

XM 

4,7 

3,5 

R 

0,984 

0,99 


15 


XAR 


2,81 



Conclusions : 

L’utilisation des regies de Slater permet d’evaluer simplement I’ordre de grandeur de 
certaines proprietes atomiques. 

L’energie d’ionisation est beaucoup mieux evaluee que I’affinite electronique. 

L’ecart entre valeur calculee et valeur experimentale peut toutefois etre assez grand. 

On n’obtient que I’ordre de grandeur de celles-ci. 

Pour les energies d'ionisation suivantes (2 §me , 3 dme etc) I'accord entre valeur calculee et 
experimentale est generalement excellent. Le probleme se pose uniquement pour les 
energies de premiere ionisation ou quand une structure tres stable (configuration d'un 
gaz rare) est concernee comme nous le verrons dans les exercices suivants. 

On peut toutefois tirer des conclusions qualitatives interessantes. 

Ici on voit bien que I’ionisation "spontanee " de Cl donne Cl' (processus exothermique 
I i be rant de I’energie) et non Cl + (processus endothermique necessitant un apport 
d’energie) ce qui est tout a fait conforme a I’experience. 

L’electronegativite de Mulliken est assez mal evaluee en raison des erreurs sur El et EA 
mais on voit tout de meme que Cl est un atome fortement electronegatif. 

Le rayon atomique est par contre evalue tres correctement par la formule. 
L’electronegativite d’Alred et Rochow basee sur la valeur de R est en consequence tres 
correctement evaluee elle aussi. 

Retour aux ennonces 
Exercice 4 

Soit 4 elements X, Y, Z et W. 

On sait que ces 4 elements sont situes dans les 3 premieres lignes de la classification 
periodique. 

On donne les 6 premieres energies d’ionisation (en eV) de ces quatre elements. 

On donne d’autre part une representation graphique de la variation de ces energies 
d’ionisation. 

Voir tableau et courbes pages suivantes. 

Electronegativite d' Aired et Rochow : X a .r = 0,34 [ Z * / Rcov 2 ] + 0,67 (Rcov en A°) 

Rayon de covalence des atomes : Rcov (A°) = 0,215 n 2 / Z* + 0,145 n + 0,225 


1. 

2 . 


Pour trois de ces elements (X,Z et W) il est facile d'identifier a quelle colonne de 
la classification periodique ils appartiennent. Attribuer sa colonne a chacun en 
justifiant votre reponse. 

On arrache successivement les electrons de I'atome pour obtenir les ions 
correspondents, quand I'ion obtenu posse de la structure electronique d'un gaz 
rare il est particulierement stable (regie de I'octet) et il sera done tres difficile de 
lui arracher un nouvel electron. 

Cela se manifeste par une brusque augmentation de I'energie d'ionisation 
visible par un "saut” sur le graphique. 

La position du "saut" permet done d'identifier le groupe auquel appartient 
I'element. 

Ele ment X : Le saut se produit entre la 5 dme et la 6 dme ionisation, I'ion X 5+ est 
done tres stable et possede la structure d'un gaz rare. L'element X appartient 
done a la colonne 1 5 de la classification periodique. 


Atome X 


600 -I 

500 - 
400 - 
300 - 
200 - 
100 - 
0 - 


0 


4 t 

1 2 
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Element Z : Le saut se produit entre la 4® me et la 5® me ionisation, I'ion Z 4+ est done 
tres stable et possede la structure d'un gaz rare. L'element Z appartient done a 
la colonne 14 de la classification periodique. 

Atome Z 

§00 -r 

500 - 
400 - 
300 - 
200 - 


0 1 2 3 4- 5 S 7 



Element W : Le saut se produit entre la 5® me et la 6® me ionisation, I'ion W 5+ est 
done tres stable et possede la structure d'un gaz rare. L'element W appartient 
done a la colonne 15 de la classification periodique. 


Atome W 


250 -I 
200 - 


.♦ 


150 • 

100 - 

•V. ,■ 

50 ■ 

Q - 
0 
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3. Pour un de ces elements (Y) il est difficile d'identifier la colonne. Des mesures 
de magnetisme permettent de determiner que cet atome Y ne possede aucun 
electron celibataire. Identifiez la colonne d'appartenance de cet element grace a 
ce renseignement supplemental. 

Le saut n'est pas visible sur le graphique, il doit done se produire apres la 6 6me 
ionisation. L'element Y doit done appartenir aux colonnes 16, 17 ou 18. 


Atome Y 


200 n 


150 - 
100 - 


50 - 
0 

0 



Les configurations electroniques correspondantes sont : 

Colonne 16 : s 2 p 4 - 2 electrons celibataires 
Colonne 17 : s 2 p 5 - 1 electron celibataire 
Colonne 18 : s 2 p 6 - pas d'electrons celibataires 
L'element Y est done un gaz rare de la colonne 18. 
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1. Deux de ces elements (X et W) appartiennent a un meme groupe de la 
classification, comment cela se traduit-il sur la representation graphique ? 
Justifiez. Attribuer a ces deux atomes leur symbole et leur nom en justifiant 
votre reponse. 



On observe un parallelisme evident entre les deux representations graphiques. 

Les elements d'un meme groupe possedent des configurations electroniques du meme 
type et done des proprietes voisines. L'evolution de leurs energies d'ionisation 
successives est done semblable. 

Les energies d'ionisation de X sont toujours superieures a celles de W. 

L'energie d'ionisation augmente de Gauche a Droite et de Bas en Haut dans la 
classification periodique. X et W appartiennent au meme groupe, X est done place plus 
haut que W. 

X est done I'Azote (N) et W le Phosphore (P). 

5) Element Y : Quelles sont les diverses possibilites pour cet element ? Pour lever 
I’indetermination calculer l’energie de cinquieme ionisation pour les deux possibilites 
et comparer les resultats obtenus a la valeur experimental. Conclure sur la nature de 
Y. 

Y est un gaz rare. 

Y est done soit I'Helium He, soit le Neon Ne, soit I'Argon Ar. 

On donne les 6 premiere energie d'ionisation de Y, I'Helium ( Z = 2 ) est done exclu. 
L'energie de 6® me ionisation correspond au passage de A 4+ a A 5+ . 
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Neon fZ= 1.0) : 

Ne - Is 2 - 2s 2 2p 4 
Ne 4 * - Is 2 - 2s 2 2p 2 
Ne 5 " - Is 2 - 2s 2 2P 1 



Calcul de E ? 

E 2 = -13,6*Z* E2 2 / n E2 2 

r E2 = 10 - (3 * 0,35) - (2 * 0,85) = 7,25 

n E2 = 2 

E 2 = -178.7 eV 


Calcul de E' 2 

E 2 - -13,5.Z* E ^ 2 /n E . 2 2 

Z* E2 = 10 - (2 * 0,35) - (2 * 0,85) = 7,6 

ft? = 2 

E 2 = -196.4 eV 
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L'element Y est done le Neon Ne. 

6) Element Z : Quelles sont les diverses possibilities pour cet element ? 

Identifiez cet element sachant que son electronegativite est de 2,5 dans I’echelle 
d’Alred et Rochow. 

L'element Z appartenant a la colonne 14 peut etre le Carbone ou le Silicium. 

Cas du Carbone C : 

C : Z = 6 - Is 2 2s 2 2p 2 

Z* = 6 - ( 3 . 0.35 ) - (2 . 0,85 ) = 3,25 

R = 0,7796 A° 
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X = 2,49 

Cas du Silicium 

Si : Z = 14 - Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 2 

Z* = 14 - ( 3 . 0.35 ) - (8 . 0,85 ) - 2 = 4,15 

R = 1,126 A° 

X = 1,8 

Z est done le Carbone C. 

Retour aux ennonces 

Exercice 5 : 

Rappeler I’expression des rayons des orbites permises pour I’electron des atomes 
hydrogenoTdes obtenue dans le modele de Bohr. 

R = (h 2 e 0 /jtme 2 )[n 2 /Z] = ao[n 2 / Z] 

Avec ao = h 2 e 0 / Jt m e 2 = 0,529 A° 

Que devient cette expression dans le modele de Slater ? 

On remplace seulement Z par Z* (et eventuellement n par n*). 

R = a 0 [ n* 2 / Z* ] 

A partir de cette expression justifier revolution observee du rayon de covalence des 
alcalins. 

Le rayon varie comme n* 2 / Z*. 

Dans une colonne n augmente d’une unite quand on passe d’un element au suivant. 
Dans le meme temps le Z* des elements augmente tres legerement puis devient 
constant (voir tableau des valeurs de Z*). 

L’elevation de n 2 tend a faire augmenter la taille de I’atome, (’augmentation parallele de 
Z* tend a la diminuer. Comme (’augmentation de n 2 1’emporte largement sur celle du Z* 
on observe une augmentation reguliere du rayon atomique quand on descend dans 
une meme colonne de la classification. 

Justifier le fait que le rayon ionique des alcalins est tres inferieur a leur rayon de 
covalence. 

L’alcalin M de configuration electronique [gaz rare] ns 1 cherche a se stabiliser en 
perdant son electron de valence ns 1 . On obtient ainsi un cation IVTayant la structure 
d’un gaz rare. 

On suppose que la relation R = ao n 2 /Z* reste valable pour I’ion obtenu voyons 
comment evoluent n et Z* quand on passe de M a M + . 

• n diminue d’une unite puisque I’unique electron de la couche de valence ns 1 est 
arrache. 

• Z* varie lui aussi fortement. Puisque on a enleve un electron I’effet d’ecran 
diminue et Z* augmente done. 

• n diminuant et Z* augmentant : n / Z* diminue fortement et le rayon de I’ion est 
tres inferieur a celui de I’atome neutre. 

Exemple : 

Na : n = 3 et Z* = 2,2 => n 2 / Z* = 9 / 2,2 = 4,09 

Na + : n = 2 et Z* = 6,85 ( =Z* Ne +l ) => n 2 /Z* = 4 / 6,85 = 0,58 

Quel lien qualitatif peut-on faire entre le rayon atomique et I’energie de premiere 
ionisation ? 

Plus un atome est " petit " et plus les electrons de valence sont pres du noyau. Ms sont 
done bien retenus par celui-ci et seront done difficiles a arracher soit une energie 
d’ionisation elevee. 

Plus un atome est " gros " et plus les electrons de valence sont loin du noyau. Ms sont 
done mal retenus par celui-ci et seront done faciles a arracher soit une energie 
d’ionisation faible. 

L’energie d’ionisation varie done en sens inverse du rayon atomique. 

Justifier revolution observee pour I’energie de premiere ionisation des alcalins. 

Le rayon atomique augmentant, parallelement I’energie d’ionisation diminue quand on 
passe de Li a Rb. 

Expliquer pourquoi I’energie de deuxieme ionisation d’un atome est forcement plus 
grande que son energie de premiere ionisation. 

On peut raisonner de plusieurs manieres : 

• En perdant un electron, I’atome neutre se transforme en cation et son rayon 
diminue fortement. Les electrons etant plus pres du noyau seront mieux 
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retenus et done plus difficiles a arracher. L’energie de deuxieme ionisation sera 
done plus elevee que I’energie de premiere ionisation. 

• En enlevant un electron on diminue I’effet d’ecran, et le Z* augmente done. Les 
electrons etant soumis a une charge nucleaire plus forte seront plus fortement 
retenu par le noyau et done plus difficiles a arracher ; soit une energie de 
deuxieme ionisation plus elevee que I’energie de premiere ionisation. 

Dans le cas des alcalins on observe que I’energie de deuxieme ionisation est beaucoup 
plus elevee que I’energie de premiere ionisation. Comment peut-on justifier cela ? 

Les alcalins en perdant leur unique electron n s acquierent la structure electronique 
d’un gaz rare. Cette structure a 8 electrons de valence est tres stables (sous-couches s 
et p totalement remplies. (regie de I’octet) 

Puisque I’ion obtenu est tres stable ce processus est energetiquement tres favorise. 
L’energie de premiere ionisation des alcalins sera done particulierement faible. 

A I’inverse, il sera extremement difficile d’arracher un deuxieme electron et I’energie de 
deuxieme ionisation des alcalins sera particulierement elevee. 

La combinaison de ces deux facteurs : E.I.i faible et E.l . 2 elevee fait que I’energie 
d’ionisation des alcalins est beaucoup plus elevee que leur energie de premiere 
ionisation. 

En utilisant le modele de Slater calculer les deux premieres energies d’ionisation de 
I’atome de Sodium et comparer aux valeurs experimentales. On justifiera les ecarts 
observes a partir des schemas de Lewis atomiques. 

Na : Z = 11 => Is 2 ; 2s 2 , 2p 6 ; 3s 1 
Na* : Z = 11 => Is 2 ; 2s 2 , 2p 6 



Energie de premiere ionisation : 

Na Na + + e 

E.I.i — E|\ja " CNa — " E 3 

Calcul de E* : 

E 3 = (-13,6 * 2,2 2 ) / 9 = - 7, 3 eV 

E.I.i = 7,3 eV = 7,3 * 96,5 = 706 kJ mol 1 

Experimental : 496 kJ mol 1 soit 100 * (706 - 496) / 496 = 42 % d'ecart 

Cet ecart enorme entre valeur calculee et valeur experimentale peut etre explique en 

comparant les schemas de Lewis atomiques de Na et Na*. 

Na* ayant la structure electronique d'un gaz rare sera tres stable. 

Na perd done tres facilement un electron et son energie d'ionisation est 
particulierement faible. II est done normal que la valeur calculee ( 706 kJ mol 1 ) soit 
nettement plus elevee que la valeur experimentale ( 496 kJ mol 1 ). 

Energie de deuxieme ionisation : 
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Na + -> Na 2+ + e' 

E.1.2 = E Na 2+ - E Na + = 7 E' 2 - 8 E 2 
Calcul de E ? : 

Z* Na + = Z* Ne + 1 = 6,85 

E 2 = (-13,6 * 6,85 2 ) / 4 = - 159,5 eV 

Calcul de E', : 

Z* Na 2+ = Z* F + 2 = 7,2 

E' 2 = (-13,6 * 7,2 2 ) / 4 = - 176,2 eV 


Na : 1 s 2 ; 2s 2 ,2p c ; 3s 1 = ( Ne ) 3s 1 


Na + :1s 2 ; 2s 2 , 2p 6 = ( Ne ) = ( He ) 2s 2 , 2p 6 




Passage 
Tres Facile 


Energie 

“anormalement 1 

faible 


Gaz Rare ^ T res stable 


Calcul de E.I.? 

E.1.2 = ( 7 . - 176,2) - ( 8 . -159,5 ) = 42,6 eV = 4111 KJ mol 1 

Experimental : 4562 kJ mol 1 soit un ecart de : 100 * (4111 - 4562) / 4562 = -10 % d'ecart 
Cet ecart assez important entre valeur calculee et valeur experimentale peut etre 
explique en comparant les schemas de Lewis atomiques de Na* et Na 2 *. 

Na* ayant la structure electronique d'un gaz rare est tres stable. 

Na*perdra done tres difficilement un electron et son energie d'ionisation sera 
particulierement elevee. II est done normal que la valeur calculee ( 4111 kJ mol' 1 ) soit 
nettement moins elevee que la valeur experimentale ( 4562 kJ mol' 1 ). 


Na + :1s 2 ; 2s 2 , 2p 6 = ( Ne ) = ( He ) 2s 2 , 2p 6 


2s 2 


Na 21 :1s 2 : 2s 2 ,2p !! - f He ) 

2s 2 


• Evaluation des rayons ioniques (methode de Pauling) : 
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Dans le Chlorure de Potassium KCI la distance internucleaire K-CI est de 3,14 A°. 
Evaluer les rayons ioniques de K et de Cl. 



On suppose que le rayon des ions est comme celui des atomes proportionnel a n 2 /Z*. 

Ra = k n A 2 / Z* A 
R c = k n c 2 / Z* c 

R a / Rc= ( n A 2 / n c 2 ) (Z* c / Z* A ) = K 
Ra = K R c 

d = R a + Rc = K R c + Rc = Rc ( 1 + K ) 

Rc = d / ( 1 + K ) 

Ra = K d / ( 1 + K ) 

Application numeriaue : 


Anion Cl" 

Cation K + 

K 

0? 

II 

0? 

P 

II 

i? 

Z* a =5,75 

Z* c =7,75 

1,348 

1 ,34 A° 

1 ,80 A° 

n A =3 

f? 

II 

o> 





Retour aux ennonpes 

Thierry Briere - T.D Initiation a la chimie theorique - http ://www2.univ- 
reunion.fr/~briere 

SERIE 6 : LIAISONS POLARISEES - MOMENT DIPOLAIRES - 
LIAISONS HYDROGENE 

Exercice 1 : 

Soient les energies de dissociation suivantes en kJ mol' 1 

H 2 435 ; F 2 155 ; Cl 2 242 ; HF 566 ; HC1 431 

Determiner les electronegativites selon Pauling des atomes F et Cl. 

On prendra k = 2,2 pour H. 









" 

h 2 

f 2 

Ct 2 

Br 2 

l 2 

HF 

HCt 

HBr 

HI 

E(eV) 

4,51 

1,61 

2,51 

1,99 

1,55 

5,87 

4,47 

3,79 

3,10 


On sait que HF, HCI, HBr et HI sont tous des acides se dissociant en X' et H + , 
tous les halogenes sont done plus electronegatif que H. 

On peut calculer I'electronegativite de Pauling en utilisant soit la moyenne 
arithmetique, soit la moyenne geometrique. 

Movenne arithmetique : AX 2 = E A b - 1/2 ( Eaa+E B b ) 

AX 2 AX X 

F 2,81 1,68 3,88 
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Cl 

0,96 

0,98 

3,18 

Br 

0,54 

0,74 

2,94 

1 

0,07 

0,26 

2,46 

Movenne aeometrique 

DO 

< 

LU 

II 

CM 

X 

< 

■ ■ 

- V (Eaa Ebb) 


AX 2 

AX 

X 

F 

3,17 

1,78 

3,98 

Cl 

1,10 

1,05 

3,25 

Br 

0,80 

0,89 

3,09 

1 

0,45 

0,67 

2,87 


Les deux methodes de calcul sont peu differentes mais c'est la moyenne 
geometrique qui est utilisee le plus frequemment. 


Exercice 2 : 

Calculer les pourcentages ioniques des liaisons suivantes : 
H — Cl p = 1,08 D d = 1,27 A° 

H — Br p = 0,79 D d = 1,42 A° 

H — I p = 0,38 D d = 1,61 A° (1 D = 0,333 10‘ 29 C . m) 


H — F 

p = 1,82 D 

d = 0,92 A° 

H — C t 

p = 1,08 D 

d = 1,27 A° 

H — Br 

p = 0,79 D 

d = 1,42 A° 

H — 1 

p = 0,38 D 

d = 1,61 A° 


p = 8 * d 
8 = p / d 

8 en Coulomb si p en C.m et d en m 
%l = 8 / e * 100 




^(D) 

d(A°) 

8 = p / d 

%l 





(C) 


H — 

F 

1,82 

0,92 

6,59E-20 

41 

H — 

C t 

1,08 

1,27 

2,83E-20 

18 

H — 

Br 

0,79 

1,42 

l,85E-20 

12 

H — 

1 

0,38 

1,61 

7,86E-21 

5 


Exercice 3 : 

La molecule S0 2 a une geometrie en V ; V angle des deux liaisons S-0 est de 119°. Son moment 
dipolaire mesure est de 1,65 D (1 D = 0,333 10' 29 C . m). Donner la structure de Lewis de cette 
molecule. Montrer qu’on peut la decrire par deux structures mesomeres obtenues soit en " excitant " S, 
soit en " excitant " O. La longueur de liaison experimental est de 1,43 A°. Comparer a la valeur 
calculee. Conclusion ? Calculer le pourcentage d’ionicite de ces liaisons. Calculer les charges partielles 
portees par chaque atome. 
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S t* 



N 

0- t* 

!4 4 

0 t* tl 

H t 



©4 


O '°' 

La geometrie de la molecule est bien du type AX 2 E en forme de V avec un angle proche de 
120 °. 

La valeur experimental de Tangle 119° est justifiee par la presence du doublet libre qui est 
pratiquement compensee par celles des deux doubles liaisons, I'effet du doublet libre 
i'emporte tout de meme et Tangle esttres legerement inferieur a 120°. 

Si on examine les deux formes mesomeres on accordera un poids statistique plus important a 
la forme a deux doubles liaisons et non chargee puisqu'elle possede a la fois d'avantage de 
liaisons et moins de charges que I'autre forme. 

Remarque : la regie de I'octet n'est pas respectee pour cette forme alors qu'elle Test pour 
I'autre, mais cette regie ne s'applique strictement qu'aux elements de la deuxieme periode ce 
qui n'est pas le cas du soufre. 

On peut aussi s'interesser a la longueur experimental des liaisons. 

Z* s = 5,45 , n* s = 3 , Z* 0 = 4,55, n* 0 = 2 soit pour les longueurs des liaisons S - O : 

Simple 1,72 A° - Double : 1,48 A° - Triple 1,34 A° 

La longueur reelle de la liaison de 1,43 A° est legerement plus courte que la valeur approchee 
calculee pour la liaison double SO. Cela est en accord avec Thypothese que la forme 
mesomere a doubles liaisons est bien la forme la plus representative de la molecule reelle. 
Nous verrons que le raccourcissement observe peut etre attribue a la forte polarite de la 
liaison SO. 

Calcul des charges partielles et du pourcentaae d'ionicite : 

Les moments dipolaires des liaisons s'ajoutent vectoriellement, leur resultante est le moment 
dipolaire global de la molecule. Ici le moment dipolaire global est connu et nous cherchons le 
moment dipolaire partiel d'une liaison SO qui nous permettra ensuite de determiner le 
pourcentage d'ionicite de la liaison. 

Nous negligerons le moment dipolaire partiel du au doublet libre qu'il est impossible 
d'evaluer. 





Theoreme de Pvthaaore generalise : Triangle ACA' 

P-ABC 2 = PaB 2 + PaC 2 - 2 Pab Pac COS (180 - oc) 

Pabc 2 = Pab 2 + Pac 2 + 2 p AB Pac COS a 
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Ici on a de plus pab = Pac = Pso 

Pso2 2 — pso 2 + pso 2 + 2 pso pso COS OC 
Pso2 2 = 2 Pso 2 + 2 Pso 2 cos a 
Pso2 2 = 2 Pso 2 ( 1 + cos a ) 

Soit pso 2 = Pso 2 2 / 2(1 + COS OC ) 

Application numerique : 

p so 2 = 1,65 2 / 2 ( 1 + COS 119 ) = 2,64 

pso = 1,625 D 

%lso = 20,8 * 1,625 / 1,43 = 23,6 % 

Soit 8 = 0,24 e = 3,68 10 20 C 

Cette liaison 24 % ionique est plus polarisee que la liaison H-CI pour laquelle le pourcentage 
d'ionicite n'est que de 17 %, cette forte ionicite justifie le raccourcissement de la liaison 
observe. 

Exercice 4 : 

Sachant que le moment dipolaire partiel de liaison pN-O est de 0,15 D : 

a) calculer le moment dipolaire global de l’ion NCV. 

b) calculer le moment dipolaire global de la molecule NQ 2 (a = 134°). 



Schema de Lewi de I 'ion Nilrate N O3 
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c 

3 ^2^ 

1 o rrrr 1 

N 0 | 

■ 

j ( 

\QbJ 

Hybrode de resonance 


La geometrie de cet ion est du type AX 3 parfaitement symetrique, triangle 
equilateral parfait avec trois angles de 120° exactement. En raison de cette 
symetrie parfaite le moment dipolaire global de N0 3 ' sera nul, en effet la 
resultante de deux des vecteurs pNO donne un vecteur exactement oppose 
au troisieme vecteur pNO et il y a done annulation du moment dipolaire 
global. Cela se voit facilement graphiquement mais on peut aussi le verifier 
par le calcul. 
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Addition vectorielle de deux moments dipoloires 



Theoreme de Pythagore generalise dans le triangle AC A 9 
MftBC 2 = MflB 2 + Mac 2 - 2 Hab Wtc COS (180 ■ a) 


cos ( 180 - a) = - cos a 



Dans notre cas : a = 120° et cos a = -0,5, de plus, pAB = pAC 

Pabc 2 = Pab 2 + (Aac 2 + 2 |1ab Pac COS CX 
Pabc 2 = 2 Pab 2 + 2 Pab 2 * -0,5 
Pabc 2 = 2 Pab 2 - Pab 2 = Pab 2 
Pabc — Pab 

On obtient bien un vecteur oppose au troisieme Resultante totale nulle. 
b) calculer le moment dipolaire global de la molecule N0 2 (a = 134°). 

Dans ce cas : a = 134° et cos a = -0,695, de plus, pAB = pAC 

Pabc 2 — Pab 2 + Pac 2 + 2 Pab Pac COS CL 

Pabc 2 = 2 p AB 2 + 2 p AB 2 cos a = 2 p AB 2 ( 1 - COS a ) 

Pabc 2 = 2 * 0,15 * ( 1 + 0,695 ) = 0,5085 
Pabc — 0,713 D 

N02 “ 0,713 D 


Exercice 5 : 
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Le moment dipolaire du mono-sulfure de carbone CS est de 1,98 D et la longueur de liaison est de 1,53 
A°. 

a) Verifier par le calcul la longueur de liaison experimentale 

b) Calculer la charge partielle portee par chaque atome. 

c) Calculer le caractere ionique partiel de la liaison C- S . 

Formule de calcul des longueurs de liaisons : 

Simple liaison : L (A°) = 0,239 Z (n* 2 /Z*) + 0,164 Z n* + 0,297 

double = 86% de la simple - triple = 78% de la simple 
Calcul de Z* c 

C : 1 s 2 - 2s 2 2p 2 

Z* c = 6 - ( 3 * 0,35 ) - ( 2 * 0,85 ) = 3,25 

soit n* 2 / Z* = 4 / 3,25 = 1,2308 

Calcul de Z* s 

S :1s 2 -2s 2 2p 6 - 3 s 2 3 p 4 

Z* c = 16 - ( 5 * 0,35 ) - ( 8 * 0,85 ) - ( 2 * 1 ) = 5,45 

soit n* 2 / Z* = 9 / 5,45 = 1,6514 

Calcul de la longueur de liaison simple CS : 

L (A°) = 0,239 Z (n* 2 /Z*) + 0,164 Z n* + 0,297 

L (A°) = 0,239 ( 1,2308 + 1,6514 ) + 0,164 ( 2 + 3 ) + 0,297 = 1,806 A° 

Simple liaison CS : 1,806 A° 

Double liaison CS : 0,86 * 1,806 = 1,553 A° 

Triple liaison CS : 0,78 * 1,806 = 1,409 A 0 



La longueur de liaison CS doit done etre proche de 1,55 A 0 

La longueur experimentale est de 1,53 A° 

soit un ecart de (1,55 - 1,53 ) / 1,53 = 0,015 soit 1,5 %. 

Remarque : On peut eventuellement faire intervenir une forme mesomere a 
triple liaison, ce qui raccourcirait la liaison. Mais des charges sont alors 
presentes et de plus en disaccord avec I'electronegativite legerement 
superieure de S. Bien que respectant la regie de I'octet cette forme mesomere 
semble done avoir un tres faible poids statistique. La liaison reelle doit done 
etre tres proche de la double liaison. 
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La liaison C5 est triple mas 
poids statistique faible 


b) Calculer la charge partielle portee par chaque atome. 


\i = 1,98 D = 1,98 * 0,333 10 29 = 6,59 10 30 C . m 


p = 8 * d 

8 = p/ d = 6,59 10' 30 / 1,53 10 10 = 4,309 10' 2 ° C = 0,27 e 
c) Calculer le caractere ionique partiel de la liaison C- S . 

La liaison est a 27 % ionique. 

Remarque : 

On trouve un pourcentage d'ionicite tres eleve, or C et S ont des 
electronegatvites tres proche (X c =2,55 et X s = 2,58) la liaison devrait done 
etre faiblement polarisee et le moment dipolaire faible. Ce paradoxe peut etre 
en partie explique par la presence de doublets libres qui possedent un 
moment dipolaire propre dont on n'a pas tenu compte dans le calcul. Le 
moment dipolaire de la molecule est done en realite different de celui de la 
liaison C-S et on ne peut done deduire le pourcentage d'ionicite de la liaison 
C-S aussi simplement. 

Dans la pratique on est souvent amene a negliger les moments dipolaires dus 
aux doublets libre ce qui peut parfois fausser les resultats. 

Exercice 6 r 

Quel moment dipolaire peut on attribuer au chloroforme CHC1 3 sachant que les moments partiels de 
liaisons sont qCH = 0,4 D et qCCl = 1,5 D 

CHCf 3 presente une geometrie tetraedrique de type AX 4 

Orientons d'abord les vecteurs moment dipolaire de liaison : 

Classement des atomes par ordre d'electronegativite croissante : H < C < Cl 


Liaison C-H : Vecteur |o, C h dirige de H vers C 
Liaison C-C t : Vecteur jo. C ci dirige de C vers C f 


On pourrait chercher a resoudre geometriquement le probleme par addition 
vectorielle successives, mais il est plus simple de tenir compte des 
simplifications pour raison de symetrie. 

Pour des raisons de symetrie (voir figure) les molecules de type AX 4 comme 
CCI 4 ne possedent pas de moment dipolaire permanent, en effet les moments 

dipolaires partiels des liaisons C- Ct s'annulent deux a deux et le moment 
global resultant est nul. 

On peut done considerer simplement que I'addition vectorielle de 3 moments 
de liaisons C-Ct donne un vecteur exactement oppose a moment dipolaire de 

la quatrieme liaison C-Cf 

On peut done remplacer 3 vecteurs |ic« par un seul oppose au 4 6me . 
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Annul ation deux a deux 
des vecteurs \acc/_ dans CC/4 



La resultante 1x123 donne 
un vecteur oppose a m 


On peut utiliser cette propriety pour calculer facilement le moment dipolaire 
global de CHC£ 3 . 

On suppose pour simplifier que CHC£ 3 a une geometrie tetraedrique parfaite. 

On remplace les trois vecteurs (i c « par un seul vecteur de meme norme et 

dont on sait qu'il se trouve dans le prolongement du vecteur (i C h. Le moment 
global est la somme de ces deux vecteurs colineaires et de meme sens. 

Soit (XcHCf 3 - flcH + fJ-cctf - 0,4 + 1,5 = 1,9 D 
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La molecule d'eau possede un moment dipolaire global |i H 2 0 = 1,845 D. 

L’ angle des liaisons O-H dans la molecule d’eau etant de 104,5 ° et la longueur de la 
liaison O - H de 0,95 A°. 

a. calculer le caractere ionique partiel de la liaison O-H. 

b. Ce fort moment dipolaire fait de l'eau un solvant tres polaire. 

c. II a pour autre consequence que les points d'ebullition et de fusion de l'eau sont 
anormalement eleves. Justifier ce fait experimental. 



(Xabc 2 — (Iab 2 + (Xac 2 + 2 (Iab |LIac COS OC 
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(XH20 1 2 — (i-OH 2 + |J.OH 2 + 2 (Xoh |Xoh COS CL 

\Lhzo 2 = 2 |i»oH 2 * (1+ cos a) 

I-Ioh 2 = (1H20 2 / 2 (1+ COS Ct) 

Hoh 2 = 1,845 2 / 2 (1+ COS 104,5 = 2,27 
Hoh = 1,51 D = 5,018 10 30 C.m 
p, = 8 * d 

6 = |i / d = 5,018 10 30 1 0,95 10 10 = 5,28 10 20 C = 0,33 e 
La liaison OH est ionique a 33% 

II a pour autre consequence que les points d'ebullition et de fusion de l'eau sont 
anormalement eleves. Justifier ce fait experimental. 


Dans l'eau, il existe des liaisons Hydrogene inter moleculaires qui unissent les 
molecules entre elles. Les point d'ebullition et de fusion sont done fortement 
augmentes. 



Polarite des molecules d'eau 


Formation de liaisons Hydrogene intermolecu laires 


Exercice 8 : Acide maleique et acide fumarique 

Ces deux composes isomeres ont la meme formule brute C 4 H 4 0 4 et 
presentent les structures suivantes : 


H 

COOH 

\ 

r 

y 

/ 

\ 

H OOC 

H 

Adda fumaniqua 


HOOC v 

COOH 

\ 

c 

y 

/ 

H 


Adda 

maldiqua 


1. En supposant que le groupement COOH soit tres electronegatif (et done plus 

electronegatif que C) et en negligeant la polarite des liaisons C - H, montrer 

qualitativement que les moments dipolaires globaux des deux isomeres 

doivent etre tres differents l'un de l'autre. Quel est l'isomere possedant le 

moment dipolaire le plus eleve? Quel est l'isomere possedant le moment 

dipolaire le plus faible? 
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COOH CCOH 

*\ / 
c = c ^ 

COOH 

A * 

C = C fL 

+ X COOH 

Acide maleique 

Les deux vecteurs sent diriges dans le 
meme sens : moment dpolaire global 
important 

Acide fumcrique 

Les deux vecteurs sont dnges en sens 
inverse: moment di polaire global faible 
par ennulation mutuelle 


2) Solubilite dans l'eau des acides male'ique et fumarique 

Sachant que les molecules polaires sont tres solubles dans les solvants polaires alors 
que les substances peu polaires le sont beaucoup moins, prevoir lequel des deux 
acides male'ique ou fumarique est le plus soluble dans l'eau. 


L'acide maleique polaire sera le plus soluble dans l'eau. 

3) Point de fusion des acides maleique et fumarique 

L'un de ces deux acides possede un point de fusion de 130°C et l'autre un point de 
fusion de 226°C. Justifiez cette forte difference et attribuez son point de fusion a 
chaque isomere. 

II existe ici des liaisons Hydrogene intramoleculaires dans l'acide maleique qui 
n'existent pas pour l'acide fumarique. Ces liaisons intramoleculaires 
provoquent un fort abaissement des temperatures de changement d'etat. Les 
liaisons se faisant a I'interieur de la meme molecule, les molecules sont plus 
individualists. Inversement I'existence de liaison intermoleculaires (entre 
molecules differentes) dans l'acide fumarique augmente ses temperatures de 
changement d'etat. 

Acide maleique : liaisons H intramoleculaires Point de Fusion abaisse Tf = 
130°C 

Acide fumarique : liaisons H intermoleculaires Point de Fusion eleve Tf = 
226°C 

4) Constantes d'acidite des acides maleique et fumarique 

L'un des deux isomeres possede les pKa suivants : pKi = 3 et pK 2 = 4,4 
L'autre isomere possede les pKa suivants : pKi = 1,9 et pK 2 = 6,2 
On voit que l'un des deux composes possede simultanement le pKi le plus petit et le 
pK 2 le plus grand. Justifier ce fait experimental par un/des schema(s). 

Attribuer a chaque isomere les valeurs de ces deux pKa. 
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Atome d' hydrogene lie a deux oxy genes, done metis libre. 

Ac id ite diminuee pKa ougmente 






La liaison H fait apparaftre une chan 
positive sur I 'atome d' oxygens concei 
Ce deficit electronique se repe route : 
I 'autre atome d'Oxygene. 





Atome d' hydrogene lie a un atome deficitare 
en electrons done phis facile d li barer. 

Ac id ite a ug men tee pKa diminue 


L'acide maleique a liaison Hydrogene intramoleculaire possede a la fois le pKi 
le plus petit et le pK 2 le plus eleve. 

Acide maleique : pKi = 1,9 et pK 2 = 6,2 
Acide fumarique : pKi = 3 et pK 2 = 4,4 

http://www2.univ-reunion.fr/~briere 

SERIE 7 : 

Quelques notions quantiques - Ondes de de Broglie - Principe d’Heisenberg - 
Equation de Schroeninger - 

Exercice 1 : 

1) Retrouver la forme de l'equation de Schroeninger : 

3>" + ( 8 112 m / h2) ( E - V ) 0> = 0 

En partant de l'equation d'une onde stationnaire dans un espace a une dimension de la forme : 

f = A Sin (2 7C x / X ) Cos ( 2 n v t) 

Cette equation est obtenue en mecanique classique pour la vibration d'une corde entre deux bornes. En 
mecanique quantique elle correspond au cas simple d'un electron " dans une boite a une dimension " 
e'est a dire se deplagant en ligne droite entre deux points. On derivera deux fois la fonction d'onde par 
rapport a x puis on introduira la formule de De Broglie dans le cas de l'electron. On exprimera X en 
fonction de l'energie cinetique de l'electron. On exprimera ensuite EC en fonction de ET et ER 

2) Chercher a partir de l'expression de la fonction d'onde les valeurs propres de l'energie pour un 
electron se deplagant en ligne droite entre deux points. Pour cela on introduira la condition de 
quantification correspondant au fait que la fonction d'onde s'annule pour les deux bornes. On exprimera 
cette condition par analogie avec une corde vibrante. On supposera pour simplifier le probleme que 
l'electron est dans un puis de potentiel, e'est a dire que le potentiel est nul a l'interieur de la "boite a une 
dimension" et infini a l'exterieur. 

3) Sur un schema on representera les valeurs propres de l'energie en fonction du nombre quantique 
principal ainsi que l'allure de variation de la fonction d'onde correspondante pour les trois premieres 
valeurs de n. Enfin on representera la variation du carre de la fonction d'onde. A quoi correspond cette 
derniere ? 

On precisera le signe de la fonction d'onde, le nombre de lobes et le nombre de noeuds. 

Corrige : 

Equation de Schrodinger 

<j) = A sin ( 2 n; xl X) cos ( 2 tc v t ) 

Le terme A cos ( 2 k v t ) ne depend pas de x et peut done etre considere 
comme constant, posons : 

A cos (2}cvt) = B 
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<|> = B sin ( 2 n x / X) 

<t>' = [ 2 n BIX] cos ( 2 jc x / X) 

<|>" = [ - 4 7i 2 B / X 2 ] sin ( 2 tc x / X) 

<t>" = [ . 4 n 2 1 X 2 ] B sin ( 2 7t x / X) 

= [ - 4 7C 2 / A, 2 ] (j) 

Formule de de Broglie 
X = h / p 
X, 2 = h 2 / p 2 
p = m v 
p 2 = m 2 v 2 
E c = 1/2 m v 2 
m E c = 1/2 m 2 v 2 
2 m E c = m 2 v 2 = p 2 
1/ X 2 = p 2 / h 2 = 2 m E c / h 2 

= - 4 rc 2 / X 2 4 = [ - 8 n 2 m E c / h 2 ] (j) = [ - 8 jc 2 m / h 2 ] E c <|> 

Et = Ec + Ep 
E c = E T - E P = E- V 

f = [ - 8 7C 2 m / h 2 ] (E - V) 4 

f + [ 8 it 2 m / h 2 ] (E - V) 4 = 0 

Dans ce probleme "a une seule dimension", on retrouve bien I'equation de 
Schrodinger, en mecanique quantique, sa generalisation a trois dimensions 
est postulee. 

Valeurs propres de I'energie : 

Corde vibrante 

Supposons une corde vibrante tendue entre deux points A et B distant d'une 
longueur L. 

Pour qu'une onde stable stationnaire puisse s'etablir, il faut que celle-ci puisse 
faire des aller-retour entre les deux points sans interferer avec elle-meme. 
Cela introduit une contrainte, la longueur d'onde ne peut pas etre 
quelconques mais ne peut prendre que certaines valeurs bien precise, il y 
done une quantification de la fonction d'onde. 



Pour cela il faut que la longueur entre A et B contienne un nombre entier de 
fois la demi-longueur d'onde 
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L = k A, / 2 avec k entier 

Prenons des exemples : 


Exemple 1 : L = 2 \=4XI2 



Deuxieme all er retour 


L'onde est toujours en phase avec elle-meme, 
une onde stationnaire peut s'etablir. 
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Par analogie, pour un electron dans une "boite a une dimension" : 

A I'interieur de la boTte I'energie potentielle est nulle et I'electron possede une 
energie purement cinetique. 

A I'exterieur de la boTte I'energie potentielle est infinie et I'electron ne peut 
done sortir de la boTte a I'interieur de laquelle il est confine. 
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Ep = V= 


Ep = V = 0 


Ep = V= *» 


" Exterieur de la boite " 


Ej = E c = 1/2 m v 2 


" Exterieur de la bo 


Domaine interdit 
a I'electron 


11 Interieur de la boite " 


Domaine interdii 
a I'electron 


l 

A 


Domaine de confinement 
de I'electron 


L 



Calcul de I'energie : 

E c = 1/2 m v 2 
m E c = 1/2 m 2 v 2 
2 m E c = m 2 v 2 = p 2 
1 / A, 2 = p 2 / h 2 = 2 m E c / h 2 

L = k A, / 2 (avec k entier) 

1IX = k/2 L 
1 / X 2 = k 2 / 4 L 2 

1 / A, 2 = 2 m E c / h 2 = k 2 / 4 L 2 

2 m E c / h 2 = k 2 / 4 L 2 

E c = E T = [1/ 8 m h 2 ] { k 2 / L 2 } 

L'energie de I'electron a I'interieur de la boTte est quantifiee et ne peut done 
prendre que certaines valeurs bien precises fonction d'un nombre entier k 
appele nombre quantique principal. Elle depend egalement de la longueur L 
de la boTte, et est inversement proportionnelle au carre de celle-ci.. 

3) Representations qraphiques 

E c = E t = [ 1/ ( 8 m h 2 )] { k 2 /L 2 } = [ 1/ ( 8 m h 2 L 2 ) ] k 2 
On pose pour alleger I'ecriture 

Soit : E = C k 2 
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A 


Diagram me energetique et allure dela 
fo notion d'onde en fonction de n 


Un noeud est un point pour lequel la fonction d'onde s'annule. 

Le carre de la fonction d'onde est proportionnel a la density de probability de 
presence de I'electron en un point. 

La probability de presence est nulle aux noeuds et maximale entre les noeuds. 


k 

Nombre de noeuds 

Nombre de lobes 

1 

2 

1 

2 

3 

2 

3 

4 

3 

4 

5 

4 
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E 4 



Allure du carre de la fonction d'onde en fonction de n 

( proportionnelle a la densite de 

probability de presence de I 'electron) 


Exercice 2 : 

Calculer les longueurs d'onde associees aux systemes materiels suivants : 

a) balle de revolver de 2 g lancee a 300 m/s 

b) voiture de 2 t a 100 km/h 

c) electron se deplagant a 3 10 4 m/s 


Formule de De Broglie : 

A, = h/ p = h/ mv 

Constante de Planck : h = 6,63 10 34 J.s 

a. balle de revolver de 2 g lancee a 300 m/s 

b. p = 2 10 3 * 300 = 0,6 Kg.m.s 1 

X = h / p = 6,62 10 34 / 0,6 = 1,1 10 33 m 

Cette onde est totalement indecelable car sa longueur d'onde est 
beaucoup trop courte pour pouvoir etre detectee 
experimentalement. 

A I'echelle macroscopique les ondes de De Broglie sont 
totalement negligeables. 

c. voiture de 2 t a 100 km/h 
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m = 2 10 3 Kg 

v = 100 10 3 / 3600 = 27,8 m s 1 
p = 2 10 3 * 27,8 = 55,6 Kg.m.s 1 

X = h / p = 6,62 10 34 / 55,6 = 1,2 10 35 m 

Cette onde est totalement indecelable car sa longueur d'onde est 
beaucoup trop courte pour pouvoir etre detectee 
experimentalement. 

A I'echelle macroscopique les ondes de De Broglie sont 
totalement negligeables. 

d. electron se deplagant a 3 10 4 m/s 

m - 9,1 10' 31 Kg 

p = 9,1 10 31 . 3 10 4 = 2,73 10 26 Kg.m.s 1 

X = h / p = 6,62 10 34 / 2,73 10 26 = 2,4 10 8 m 

Cette onde est tout a fait decelable experimentalement. 

A I'echelle des objets quantiques les ondes de De Broglie se 
manifestent experimentalement (diffraction des electrons par les 
cristaux par exemple), on ne peut done les ignorer et on doit 
absolument en tenir compte, e'est le but de la mecanique 
ondulatoire quantique. 

Exercice 3 : 

Exprimer le caractere ondulatoire d'un electron sur une orbite de Bohr et 
retrouver la condition de quantification du moment cinetique. 

L'electron en tournant sur son orbite circulaire est "accompagne" de 
son onde de De Broglie qui tourne avec lui. Pour que I'onde puisse etre 
stationnaire il taut qu'elle n'interfere pas avec elle-meme (soit en phase 
avec elle-meme). 

Cette condition n'est remplie que si la longueur de la trajectoire 
contient exactement un nombre entier de fois la longueur d'onde. 

Soit 27TR = n?i=n(h/p) = n(h/mv) 


soit finalement :mvR = n(h/2 7I) 

On retrouve la condition de quantification du moment cinetique 
postulee par Bohr, mais elle trouve ici une explication rationnelle. 
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Exercice 4 : 

a) Si l'on suppose que le rayon de l'orbite de Bohr ao = 0,529 A° est connu a 
1% pres, calculer AV incertitude sur la vitesse de 1' electron de masse 9,1 10' 
31 Kg. Conclusion ? 

b) Si l'on suppose que la position d'une bille de masse 1 g est connue au pm 
pres, quelle est l'incertitude sur sa vitesse ? Conclusion ? 

e. Un automobiliste feru de mecanique quantique a ete pris par un radar a 120 
Km/h au volant de sa voiture de 1500 Kg. II invoque le principe d'incertitude 
d'Heisenberg pour contester le P.V. A-t-il raison ? 

Tnegalite d'Heisenberg : 

Ap Ax > h / (2 n ) 
p = m v 
Ap = m Av 
AxAv>h / ( 2 rt m ) 

Av>h/(27tm Ax) 

a) m = 9,1 10' 31 Kg - x = 0,529 A 0 - Ax / x = 0,01 
Ax = 0,01 x = 0,00529 10' 10 m 
Av>h/(27tm Ax) 

Av > 6,62 10' 34 / ( 2 % * 9,1 10-31 * 0,00529 10' 10 ) 

Av > 2,2 10 8 m s' 1 

L'incertitude sur la vitesse est enorme puisqu'elle est d'environ 10% de la vitesse de la 
lumiere qui est la vitesse la plus grande qui puisse exister d'apres la theorie de la 
relativite d'Einstein. 

b) m = 10' 3 Kg - Ax = 10' 6 m 
Av>h/(27tm Ax) 

Av > 6,62 10' 34 / ( 2 7C * 10' 3 * 10" 6 ) 

AV > 10' 25 m s' 1 

Cette incertitude est extremement faible et correspond en fait a une precision 
extraordinaire. 

c) m = 1500 Kg - v = 120 Km h' 1 = 33,3 m.s' 1 

Supposons pour fixer les idees, que l'instant du controle soit connu a la seconde pres, 
cela equivaut a une incertitude de Ax = 33,3 m sur la position du vehicule. 
Av>h/(27tm Ax) 

Av > 6,62 10' 34 /(2k* 1500 * 33,3) = 2,1 10-39 m.s' 1 

La vitesse du vehicule est parfaitement determinee et les protestations sont done 
inutiles. 

Comme les ondes de De Broglie, le principe d'Heisenberg ne se manifeste pas a 
notre echelle macroscopique. Inutile de l'invoquer en cas de controle de vitesse, 
les forces de l'ordre connaissent avec precision et votre vitesse et votre position. 
En revanche ce principe d'incertitude est incontournable a l'echelle des atomes 
ou des molecules. 

SERIE 8 : Recouvrement et Hybridation des Orbitales Atomiques - 
Orbitales Moleculaires - Modele C.L.O.A - O.M - Mesomerie 


44 


Exercice 1 : 


Pour I’atome de Carbone et I’atome d’Hydrogene 

• Donner la configuration electronique dans leur etat fondamental. 

H : Z = 1 - 1 s 1 
C : Z = 6 - 1 s 1 2 s 2 2 p 2 


Representer leur couche de valence avec le modele des cases 
quantiques. 


H 

t 

c 

u 


t 

t 



1 s 1 


2 s 2 

2 p 2 


• Representer la " forme geometrique " de leurs orbitales atomiques de 
valence. 



- Quel compose devrait se former entre ces deux atomes si on considerait 
simplement le recouvrement de leurs orbitales atomiques de valence dans 
leur etat fondamental? 

Le Carbone est divalent et I'Hydrogene monovalent, il devrait done se 
former le compose de formule Chh 


45 



En realite ce compose est tres instable et n’existe pas a I'etat naturel. 

Le compose naturel le plus simple entre ces deux atomes est le methane de 
formule CH4. 


• Expliquer la formation de ce compose. 

On peut utiliser I'etat excite 2 s 2 - 2 p 2 de I'atome de Carbone pour 
augmenter sa valence et former quatre liaisons avec quatre atomes 
d'Hydrogene. 


H 



H 



H 


H 


H H H 


H 


Formation de CH4 selon Lewis 


• Quelle geometrie devrait avoir ce compose si on considerait 

simplement le recouvrement des orbitales atomiques de valence de C 
etH ? 

Les recouvrements se font de la maniere suivante : 

1) Orbitale 2 s de C / Orbitale 1 s de H : 

Recouvrement axial - Liaison de type <J 

Les deux orbitales utilisees etant toutes deux de symetrie spherique, la 
liaison C-H ainsi formee peut etre orientee de fagon tout a fait 
quelconque cette liaison n'a done pas de direction particuliere. 

2) Orbitale 2 px de C / Orbitale 1 s de H : 
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Recouvrement axial - Liaison de type G 

Pour obtenir un recouvrement maximal, la liaison C-H ainsi formee 
pointe dans la meme direction que I'orbitale px. 

3) Orbitale 2 py de C / Orbitale 1 s de H : 

Recouvrement axial - Liaison de type G 

Pour obtenir un recouvrement maximal, la liaison C-H ainsi formee 
pointe dans la meme direction que I'orbitale py. 

4) Orbitale 2 pz de C / Orbitale 1 s de H : 

Recouvrement axial - Liaison de type G 

Pour obtenir un recouvrement maximal, la liaison C-H ainsi formee 
pointe dans la meme direction que I'orbitale pz. 

On a done finalement pour CH 4 : 

Une liaison "non dirigee" et trois liaisons pointant a angles droit dans 
les trois directions x,y,z. 



Recouvrements des Orbital es Atomiques "nor males" 

de C et H pour former CHa 


H 


C 



H 

Geometric de la molecule Cl-U = 

* 3 liaisons or+hogonales eirtre dies. 

* 1 liaison pointant dans une direction quelconque 

• Quelle est la geometrie reelle du methane ? 

La geometrie reelle du Methane est tetraedrique. 

Cela peut etre prevu par la methode R.P.E.C.V ( ou V.S.E.P.R ou methode 
de Gillespie) puisque la molecule est du type AX 4 . 

• Quel type d’hybridation permet de le decrire correctement ? 
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L'hybridation conduisant a la geometrie tetraedrique ( AX 4 ; AX 3 E ; 
AX 2 E 2 ; AXE 3 ) est l'hybridation de type sp 3 . 

Exercice 2 : 

Decrire la geometrie, l’hybridation des atomes de carbone et les liaisons dans 
les molecules suivantes : 

CH 2 =CH 2 , HCOOH f HCHO f CH 2 = C =CH 2 

Ethylene : CH 2 = CH 2 

La geometrie autour des deux atomes de Carbone est du type AX 3 soit une 
hybridation trigonale de type sp 2 . La methode R.P.E.C.V prevoit une 
geometrie basee sur deux triangles equilateraux mais ne dit rien sur la co- 
planeite ou non de ces deux triangles. Le modele quantique en revanche 
prevoit une planeite totale de la molecule. En effet les deux orbitales p ne 


peuvent se recouvrir lateralement pour donner la liaison 71 que si elles sont 

parfaitement paralleles entre elles. Les orbitales sp 2 doivent done toutes etre 
dans le meme plan. 


H 


a 


o 


H 


ji 


o 


H ■'"o 




H 


Schema de Lewis 




a 


a 


Formation des liaisons 


Acide methanoique : HCOOH 

Le schema de Lewis de la molecule montre que la geometrie est du type AX 3 
autour du carbone et AX 2 E 2 autour de I’oxygene porteur de I’atome 
d’hydrogene. Enfin, on peut considerer qu’elle est du type AXE 2 autour de 
I’autre atome d’oxygene. 

On a done des hybridations du type : 

sp 2 pour C 

sp 3 pour le O de OH 

sp 2 pour le O de 0=0 
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Pour simplifier le probleme nous ne tiendrons compte que de la forme 
mesomere principale et nous negligerons la conjugaison (voir serie 1). 



Formation des liaisons 


Methanal : HCHO 

Le Carbone central est hybride sp 2 pour une geometrie trigonale de type AX 3 , 
la molecule est plane. 



Allene : CH 2 = C = CH 2 


Atome 

ch 2 

= C = 

ch 2 
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Geometric 


AX 3 ax 2 ax 3 


Hybridation 

sp 2 

sp 

sp 2 


Les deux doubles liaisons sur le meme atome de Carbone imposent deux 
parties planes contenues dans deux plans perpendiculaires entre eux. 
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Geometrie moleculaire : 2 parties planes orthogonales entre elles 


Exercice 3 : 

Dans les structures suivantes denombrer les doublets Hants a ou 7t, les doublets non Hants n, et les cases 
vides presents dans les couches de valence. 

A1F 4 - - CC1 2 - Si0 2 - ch 3 -ch 2 + - ch 2 =ch-ch=o - COCl 2 










IF | 
1 


1 Cl | 




l_F 

-k 

i 
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1 

Ic — 
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- Cl L 
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II 

CO 
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11 

lo| 


■I 1 







H 

H 



H 

lei 1 

H - 

1 

— c — 

1© 

CD H - 

1 

— c - 

| 

1 

C = 

lol 

II 

— o 

1 

1 0 1 
lol 

II 


H 

1 

H 

H 

1 

H 




- Doublet liant a _ 

_ Doublet liant 

7E 

— Doublet non liant n 

□ 

Case quantique vide 






Exercice 4 : 

On s’interesse aux molecules 0 2 et S 2 . 


a. Donner un diagramme decrivant la molecule de dioxygene en utilisant 
I’approximation C.L.O.A (Combinaison Lineaire d’Orbitales Atomiques) 

b. Si on suppose que O? est sans interactions sp. 
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* 

a 



n -tf -tf * 
— H — c 



-H — 
-H — 

* 

c 



' a 


Atoms d'Oxygene 


Molecule Oz 


A to me d'Oxygene 


Diagramme energetique qualitatif des orbitales 
moleculaires de O2 suppose sans interactions sp. 


Si on suppose que O2 est avec interactions sp : 


* 

CT 



+4 -H-f- 2 p 


71 


-44- 2 s 



+4 4-4 — t— 2 p 


H 

H 


CT 


CT 



2 S 


Atome d'Oxygene 


Molecule Oz 


Atome d'Oxygene 


Diagramme energetique qualitatif des orbitales 
moleculaires de 02 suppose avec interactions sp. 


c. Cette molecule est-elle Paramagnetique ou Diamagnetique ? 
Pourquoi ? 

d. Les deux diagrammes obtenus avec ou sans interactions sp 
montrent la presence de deux electrons celibataires. 


52 


La molecule 0 2 est done paramagnetique. 

Remarque : 

Les deux diagrammes (avec ou sans interactions sp) sont en fait tres 
peu differents. 

Ordre des O.M : 


Sans interactions : G - O* - G — Tt 7 C — 7C* 7C* — G * 


Avec interactions : G — O* — 7t 71 — G — 7C* 7E* — G* 


Pour que les deux types de remplissage conduisent a des differences 
notables il faut que le nombre d'electrons a placer dans les O.M soit 
compris entre 5 et 9. 

Parmi les molecules diatomiques homonucleaires seules Be 2 et C 2 
conduiront a des differences marquees selon le type de remplissage 
utilise. 

e. Cela etait-il previsible par la theorie de Lewis ? Pourquoi ? 

Dans le modele de Lewis les electrons sont toujours associes par 
paires, sauf bien entendu, s'ils sont en nombre impair. 


o 


0 



H 


H 

t 

t 



U 

t 

t 



o 


Schema de Lewis de Q 2 


II n'apparait pas d'electrons celibataires dans le schema de Lewis de 0 2 
qui semble done etre diamagnetique. 

d) Pour la molecule S 2 et les ions moleculaires correspondents (S 2 + ; S 2 2+ ; 

S 2 - ; S 2 2 ) on trouve les resultats suivants pour les distances de liaisons S-S : 

d s-s (A°) 1,72 1,79 1,88 2 2,20 

Attribuer a chaque espece sa longueur de liaison. 

S et O appartiennent a la meme colonne de la classification periodique. 
Nous supposerons que les orbitales atomiques 3 d de S n'interviennent 
pas dans la formation des liaisons dans S 2 - 

Leurs orbitales atomiques sont done similaires et le diagramme des 
orbitales moleculaires de S 2 est semblable a celui de 0 2 etabli 
precedemment. 

Nous avons vu plus haut que les diagrammes avec ou sans interaction 
conduiront aux meme conclusions puisque seules les molecules Be 2 et C 2 
conduisent a des differences notables. On sait d'autre part que 0 2 est en fait 
sans interactions sp a cause de I'ecart energetique important entre les 
niveaux 2s et 2p. 

Nous supposerons qu'il en est de meme pour S 2 et nous utiliserons done le 
diagramme sans interactions sp. 
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a 



-f- 3P -f-3p 

“ -tf -tf “ 

— H — ° 
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* 


-ft 35 

Ti 

— H — 

a 

-f± 3s 


a 


| Atome de Soufre 


Molecule Sz 


Atome de Soufre 


Diagramme energetique qualitatif 
des orbitales moleculaires de Sz 


La configuration electronique de S 2 peut s'ecrire : 



Le dernier niveau occupe est un niveau anti-liant de type 71*. 

II contient 2 electrons et peut encore en recevoir deux autres. 

Si on ajoute 1 ou 2 electrons a la molecule S 2 pour former S 2 ' et S 2 2 ' les deux 
electrons ajoutes viendront finir de remplir ce niveau anti-liant. 

Cela destabilisera la molecule, I'indice de liaison diminuera et la longueur de 
liaison S-S augmentera. 

rii = 1/2 ( n - n*) 

Pour S 2 : rii = l/2( n - n*) = 1/2 ( 8 - 4 ) = 2 
Pour S 2 ' : rii = l/2( n - n*) = 1/2 ( 8 - 5 ) = 1,5 
Pour S 2 2 ' : rii = l/2( n - n*) = 1/2 ( 8 - 6 ) = 1 

Si on enleve 1 ou 2 electrons a la molecule S 2 pour former S 2 + et S 2 2+ les 
deux electrons enleves partiront de ce niveau anti-liant. 

Cela stabilisera la molecule, I'indice de liaison augmentera et la longueur de 
liaison S-S diminuera. 

rii = 1/2 ( n - n*) 

Pour S 2 : rii = l/2( n - n*) = 1/2 ( 8 - 4 ) = 2 
Pour S 2 + : rii = l/2( n - n*) = 1/2 ( 8 - 3 ) = 2,5 
Pour S 2 2+ : rii = l/2( n - n*) = 1/2 ( 8 - 2 ) = 3 

II est done facile d'attribuer les diverses longueurs de liaisons aux diverses 
especes : 
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s 2 2+ 

s 2 + 

s 2 

s 2 

S 2 2 ' 

Indice de liaison 

3 

2,5 

2 

1,5 

1 

d s-s (A°) 

1,72 

1,79 

1,88 

2 

2,20 


Exercice 5: Le Diazote N 2 

Decrire la molecule de diazote N 2 dans le modele C.L.O.A- OM. On precisera l'indice 
de liaison et on indiquera si ce compose est paramagnetique ou diamagnetique ? 
Remarque : Qu'il y ait ou non interaction sp le resultat est identique. 


7T* 




71 = 1 = 


2p 


2p 


71 ^ ^ 71 


O* 


2s 


ft 


ft 


2s 


Schema qualitatif des orl i tales moleculaires de la molecule de diazote N 2 

(supposes sans interaction sp) 

Indice de liaison :nl = (8-2)/2=3 
Molecule diamagnetique (pas d 1 electron eelibatalre) 


Exercice 6 


On donne les energies des orbitales atomiques des atomes de carbone et d’oxygene 
exprimees en eV. 

Carbone : Is (-307 eV) ; 2s (-19 eV) ; 2p (-11,7 eV) 

Oxygene : Is (-560 eV) ; 2s (-33,7 eV) ; 2p (-17,1 eV) 

1) Molecules C 2 et 0 2 

a) Construire sur un meme graphique les diagrammes energetiques de C et O. 

b) Pour une de ces molecules il y a une forte interaction sp. Laquelle ? 

c) L’interaction sp est negligeable pour l’autre. Laquelle ? 

d) Construire le diagramme des Orbitales moleculaires de C 2 et de 0 2 . 

e) Ces deux molecules peuvent donner chacune un cation et un anion. Quand on 
observe les longueurs de liaisons on trouve : 

d0 2 > d0 2 > d0 2 + et dC 2 + > dC 2 > dC 2 
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Justifier ces resultats. 

f) Dans la serie 0 2 , O 2 + et O 2 " quelle est la molecule dont l’energie de dissociation est 
la plus elevee? Pourquoi? 

2) Molecule CO 

On donne les energies des O.M de CO en eV : 

-560 (1 a) ; -307 (2 a) ; -40,5 (3 a) ; -19,9 (4a); -15,8 (1 n ) ; -13,5 (5 a) ; 7,1 (2 %) 
; 25,3 (6 a) 

a) Construire le diagramme des O.M correspondant. 

b) Quand on passe de CO a CO + , la distance de liaison ne varie pratiquement pas. 
Justifiez ce resultat experimental. 

Molecules C 2 et 0 2 

a. Diaaramme eneraetique des Orbitales Atomiques : 

Seules les orbitales de valence sont prises en compte, les electrons de coeur 
n'intervenant pas dans les proprietes chimiques. 


A E(ev) 



Les interactions sp seront importantes pour C 2 et negligeables pour 0 2 . 

En effet, I'ecart Asp est faible dans le cas du Carbone ( Asp = 19 -11,7 = 7,3 
eV) et important dans le cas de I'Oxygene ( Asp = 33,7 -17,1 = 16,6 eV). 
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Atome de Carbone 


Molecule Cz 


Atome de Carbone 


Diagramme energetique qualitatif 
des orbit ales moleculaires de Cz 
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A to me d'Oxygene 


Molecule Oz 


Atome d'Oxygene 


Diagramme energetique qualitatif 
des orbitales moleculaires de O2 


e) 

Cas de 0 2 

La configuration electronique de 0 2 peut s'ecrire : 

2 *2 2 2 2 *1 -*-1 

Cl - Cl - C 2 - Til - 7T 2 - 7Ti - n 2 * 



L'indice de liaison dans 0 2 est de : 


n, = l/2( n - n*) = 1/2 ( 8 - 4 ) = 2 

Si on ajoute un electron pour former O 2 I'electron supplemental se placera 


sur le premier niveau vacant (non completement occupe) c'est a dire ici 7ti 

L'ajout d'un electron sur un niveau anti liant destabilise la molecule, cela se 
traduit par une diminution de I'energie de dissociation et a une augmentation 
de la longueur de la liaison. On peut verifier cela en calculant l'indice de 
liaison dans 0 2 ". 

n, = l/2( n - n*) = 1/2 ( 8 - 5 ) = 1,5 
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Si on enleve un electron pour former 02 + I'electron partant sera celui de plus 


* 


haute energie c'est a dire situe sur le dernier niveau occupe, ici 7Tl ( ou 



Le depart d'un electron sur un niveau anti liant stabilise la, cela se traduit par 
une augmentation de I'energie de dissociation et a une diminution de la 
longueur de la liaison. 

On peut verifier cela en calculant I'indice de liaison dans 0 2 + . 
rii = 1/2 ( n - n*) = 1/2 ( 8 - 3 ) = 2,5 

Finalement on retrouve bien I'ordre des longueurs de liaison : 
d 0 2 + ^ d0 2 ^ d 0 2 
Regies : 

Plus une liaison est forte (indice de liaison eleve) et plus sa longueur est 
courte. 

Plus une liaison est faible (indice de liaison faible) et plus sa longueur est 
grande. 

Cas de C 2 

La configuration electronique de C 2 peut s'ecrire : 



L'indice de liaison dans C 2 est de : 
n, = 1/2 ( n - n* ) = 1/2 ( 6 - 2 ) = 2 

Si on ajoute un electron pour former C 2 ' I'electron supplemental se placera 


sur le premier niveau vacant (non completement occupe) c'est a dire ici a 2 

L'ajout d'un electron sur un niveau liant stabilise la molecule, cela se traduit 
par une augmentation de I'energie de dissociation et a une diminution de la 
longueur de la liaison. On peut verifier cela en calculant l'indice de liaison 
dans C 2 '. 

ni = l/2( n - n*) = 1/2 ( 7 - 2 ) = 2,5 

Si on enleve un electron pour former C 2 + I'electron partant sera celui de plus 


haute energie c'est a dire situe sur le dernier niveau occupe, ici 7Tl( ou 7t 2 ) 


Le depart d'un electron sur un niveau liant destabilise la molecule, cela se 
traduit par une diminution de I'energie de dissociation et a une augmentation 
de la longueur de la liaison. On peut verifier cela en calculant l'indice de 
liaison dans C 2 + . 

n, = l/2( n - n*) = 1/2 ( 5 - 2 ) = 1,5 

Finalement on retrouve bien I'ordre des longueurs de liaison : 

d C 2 + > d C 2 > d C 2 

Reales : 

Plus une liaison est forte (indice de liaison eleve) et plus sa longueur est 
courte. 
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Plus une liaison est faible (indice de liaison faible) et plus sa longueur est 
grande. 

f) Par le meme raisonnement on trouve que I'ordre croissant de stability est : 
O 2 ^ O 2 ^ 02 + 

Plus une molecule est stable et plus son energie de dissociation D est elevee 
done : 

D O 2 ^ D O 2 ^ D 02 + 

Reales : 

Plus une liaison est forte (indice de liaison eleve) et plus son energie de 
dissociation est elevee. 

Plus une liaison est faible (indice de liaison faible) et plus son energie de 
dissociation est faible. 



Molecule CO : 
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Diagramme energetique des orbital es moleculaires de CO 


Attribution des caracteres liant ou anti-liant aux diverses orbitales 
moleculaires : 

Le modele qualitatif decrit dans le cours pour les molecules homo-nucleaires 
est un peu trop simpliste pour pouvoir decrire correctement toutes les 
molecules. Des calculs tres complexes sont en realite necessaires pour cela. 
Nous n'aborderons pas ici de tels calculs, nous allons tout de meme voir 
"qualitativement" dans ce cas les modifications qu'on peut y apporter. 

On reconnaTt le schema typique d'une molecule avec interactions sp par 
I'ordre d'apparition des diverses orbitales moleculaires: 
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3G - 4G - ITT - 5G- 271 - 6 G 
A priori on doit done avoir les caracteres suivants : 

3 G: orbitale liante (contient 2 electrons) 

4G : orbitale anti-liante (contient 2 electrons) 

171 : orbitale liante (contient 4 electrons) 

5G : orbitale liante (contient 2 electrons) 

271 : orbitale anti-liante (contient 0 electrons) 

6 G : orbitale anti-liante (contient 0 electrons) 

S'il en est ainsi I'indice de liaison de CO est de : 
n, = l/2( n - n*) = 1/2 ( 8 - 2 ) = 3 

Le dernier niveau occupe 5G est un niveau liant et si on arrache un electron 

pour former CO + on destabilise la molecule, I'indice de liaison diminue et la 
longueur de liaison devrait done augmenter. 

Pour CO + : n, = l/2( n - n*) = 1/2 ( 7 - 2 ) = 2,5 

En fait, la longueur de liaison reste pratiquement inchangee. Cela s'explique 
par le fait que les orbitales moleculaires ne sont pas toujours franchement 
liantes (ou anti-liantes). Si leur energie est tres proche des energies des 
orbitales atomiques, la stabilisation (ou la destabilisation) sont en pratique 
tres faibles. 

Ainsi, I'orbitale 5G n'est en realite que tres faiblement liante, le fait d'enlever 

un electron de cette orbitale ne va done que tres peu destabiliser la molecule 
et la longueur de liaison ne va en fait que tres faiblement varier. 

Exercice 7 : 

La molecule de monoxyde d’azote NO est paramagnetique. 

• Essayez de decrire cette molecule.dans le modele de Lewis. 

Cette molecule possede un nombre impair d'electrons, il s'agit d'un 
Radical. 

L'electron celibataire est represente par un point. 
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• Ce modele rend-il compte de son paramagnetisme ? 

La molecule possedant un electron celibataire est done bien 
paramagnetique. 

• Decrire cette molecule dans le modele C.L.O.A - O.M. 

(on supposera qu’il y a interaction s-p) 

L'atome d'Oxygene etant plus electronegatif que I'atome d'Azote ces 
niveaux energet ques sont plus bas. 



• Ce modele rend-il compte du paramagnetisme de cette molecule ? 

II y a bien un electron celibataire (sur un niveau 7C*), la molecule est 
done bien paramagnetique. 

• La distance N -O dans la molecule NO est 1,15 A 0 . Justifier cette 
valeur experimentale. 

On utilise la formule approchee de calcul des longueurs de liaisons. 

R (A 0 ) = 0,215 (n* 2 /Z*) + 0,148 n* + 0,225 
dA-B = 1,11 dCalc - 0,203 

Liaison double = 86 % de la simple - Liaison triple = 78% de la simple 
On obtient : 

Z* N = 3,9 
n* N = 2 

R n = 0,742 A° 

Z* 0 = 4,55 
n* 0 = 2 

Ro = 0,71 A° 

Lno Simple : 1,41 A° - Lno Double : 1,21 A° - Lno Triple : 1,10 A° 

La longueur experimentale de 1,15 A° est intermediate entre la double et 
la triple liaison. 

Le calcul de I'indice de liaison confirme ce calcul approche : 
nl = 1/2 ( 8 - 3 ) = 2,5 
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• L’ionisation de NO en NO + est assez facile. Justifier ce fait 
experimental. 

L'ionisation de NO en NO + correspond a I'enlevement d'un electron anti- 
liant et stabilise done la molecule. 

L'ion NO + est done facile a obtenir. 

On remarque que NO + est iso-electronique de N 2 (10 electrons) sont 
indice de liaison est 3. 

• Comparer les distances N - O dans NO et NO + . 

La liaison N-O sera plus courte dans NO + que dans NO. 

Exercice 8 : La molecule d'ethylene C 2 H 2 

a) Expliquer grace a un schema clair la formation des liaisons dans la molecule 
d'ethylene par recouvrement d'orbitales atomiques hybrides dont on precisera la 
nature. Indiquez le type (a ou 7t) des liaisons obtenues. 

b) Expliquer pourquoi si l'on substitue deux hydrogenes (situes sur deux carbones 
differents) par un groupe quelconque X il existe deux isomeres bien distincts. 



a. Expliquer pourquoi si Ton substitue deux hydrogenes (situes sur deux 
carbones differents) par un groupe quelconque X il existe deux 
isomeres bien distincts. 

Pour que la liaison n puisse se former, il faut que les orbitales sp 2 soient 
coplanaires entre elles. II n'y done pas de libre rotation autour de la double 
liaison C=C, ce qui entrame I'existence de I'isomerie E,Z. 

Exercice 9 : 

On s’interesse a la geometrie de la molecule de prop-2-enal : 

CH 2 = CH - CHO 

a) en appliquant la methode V.S.E.P.R donner la geometrie autour de chaque 
carbone. Peut-on prevoir la geometrie globale de la molecule ? 

Les 3 atomes de Carbone ont une geometrie du type AX 3 , on a done affaire a 
trois triangles equilateraux mais rien n'indique si ces trois triangles sont ou 
non coplanaires. 

b) L’experience montre que la molecule est plane. Representer le systeme p 
et justifier ce fait experimental. 

La geometrie de type AX 3 correspond a une hybridation de type sp 2 . 

Pour que les liaisons n puissent se former, la molecule adopte une 
conformation totalement plane. Toutes les orbitales hybrides sp 2 se placent 
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dans un meme plan et toutes les orbitales p sont alors paralleles, cela permet 
un recouvrement maximal des orbitales p entre elles ce qui stabilise la 

molecule. On a affaire a un systeme dit conjugue, un "nuage" n delocalise 



c) Que peut-on prevoir pour les longueurs de liaison C-C ? 

Ces liaisons seront en fait intermediaires entre simple et double liaison. La 
molecule est un hybride de resonance entre plusieurs formes mesomeres qui 
different par la position des doubles liaisons. 



Donner les diverses formes limites de resonance des composes suivants : 

Benzene C 6 H 6 - Nitrobenzene C 6 H 5 N02- Aniline C 6 H 5 NH 2 - Chlorobenzene C 6 H 5 C1 
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Anil ine : Pour ne pas trop surcharger le schema, le doublet libre de 
l'atome de carbone porteur de la charge negative n'ont pas ete 
representes. 
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